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Zusammenfassung
Atmospha¨rische Aerosolpartikel spielen eine bedeutende Rolle in verschie-
denen Fragestellungen der Luftreinhaltung. Einen wesentlichen Bestandteil
ihrer Masse bilden anorganische Komponenten wie Sulfat, Ammonium und
Nitrat, die in der maritimen planetaren Grenzschicht u.a. durch Natrium
und Chlorid erga¨nzt werden. Die Wirkung eines Aerosols ist vom Phasen-
zustand der Partikel, ihrem Wassergehalt und der Partitionierung flu¨chtiger
Komponenten zwischen Gas– und Partikelphase abha¨ngig. Zur Bestimmung
dieser Eigenschaften wird ein thermodynamisches Modell fu¨r das System H+
– NH+4 – Na
+ – SO2−4 – NO
−
3 – Cl
− – H2O temperaturabha¨ngig parametri-
siert und verwendet um Aktivita¨tskoeffizienten, den Gleichgewichtsdampfdruck
von H2O, HNO3, HCl, H2SO4 und NH3 sowie die Sa¨ttigung bezu¨glich 26
im System auftretender Festko¨rper (NaCl(cr), NaCl·2H2O(cr), Na2SO4(cr),
Na2SO4·10H2O(cr), NaNO3·Na2SO4·H2O(cr), Na3H(SO4)2(cr), NaHSO4(cr),
NaHSO4·H2O(cr), NaNH4SO4·2H2O(cr), NaNO3(cr), NH4Cl(cr), NH4NO3(cr),
(NH4)2SO4(cr), (NH4)3H(SO4)2(cr), NH4HSO4(cr), (NH4)2SO4·2NH4NO3(cr),
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr), H2SO4·H2O(cr), H2SO4·2H2O(cr), H2SO4·3H2O(cr),
H2SO4·4H2O(cr), H2SO4·6,5H2O(cr), HNO3·H2O(cr), HNO3·2H2O(cr), HNO3·-
3H2O(cr) und HCl·3H2O(cr)) zu bestimmen. Die Bildungsenthalpien der komple-
xen Salze NaNH4SO4·2H2O(cr) und Na2SO4·NaNO3·H2O(cr) werden berechnet.
Das Modell des Gesamtsystems ist bei Temperaturen / 263,15 bis 330 K fu¨r
Konzentrationen bis zur Sa¨ttigung bezu¨glich der auftretenden Festko¨rper gu¨ltig.




4 – H2O (System I) und H
+ – NO−3
– SO2−4 – Cl
− – H2O (System II) erweitert sich der Gu¨ltigkeitsbereich auf Tem-
peraturen bis unterhalb 200 K und fu¨r System I auf Konzentrationen, die stark
u¨bersa¨ttigten Lo¨sungen entsprechen. In H2SO4 – H2O Lo¨sungen wird die Wie-
dergabe des HSO−4 –Dissoziationsgrads durch das Modell u¨ber weite Temperatur–
und Konzentrationsbereiche nahe der experimentellen Genauigkeit erreicht. Zur
Parametrisierung des Modells werden Labormessungen des Dampfdrucks, des os-
motischen Koeffizienten, EMK Messungen, Messungen des Dissoziationsgrads des
Hydrogensulfat–Ions, der Dissoziationskonstante von NH3, sowie experimentell
bestimmte kalorimetrische Eigenschaften wa¨ssriger Lo¨sungen wie Verdu¨nnungs–,
Lo¨sungs– oder Mischungsenthalpie und Wa¨rmekapazita¨t verwendet. Vergleiche
mit experimentell bestimmten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl in HCl –
Na2SO4 – H2O Lo¨sungen, Festko¨rperlo¨slichkeiten in den quarterna¨ren Systemen
H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O, Na
+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 – H2O und Na
+




4 – H2O sowie Dampfdruckmessungen von HNO3, HCl,
H2SO4 und NH3 zeigen die große Genauigkeit des Modells.
iv
Abstract
Atmospheric aerosol particles are important in many air pollution problems.
A significant portion of their mass is composed of anorganic components like
sulfate, ammonium, and nitrate supplemented by sodium and chloride within the
maritime planetary boundary layer. The effects of aerosols are dependent on the
phase state of the particles, their water content, and the partitioning of volatile
components between the aerosol and vapor phases. For the determination of this
properties a thermodynamic model of the system H+ – NH+4 – Na
+ – SO2−4 –
NO−3 – Cl
− – H2O is parameterized and used to represent activity coefficients,
equilibrium partial pressures of H2O, HNO3, HCl, H2SO4, and NH3 as well as sat-
uration with respect to 26 solid phases (NaCl(cr), NaCl·2H2O(cr), Na2SO4(cr),
Na2SO4·10H2O(cr), NaNO3·Na2SO4·H2O(cr), Na3H(SO4)2(cr), NaHSO4(cr),
NaHSO4·H2O(cr), NaNH4SO4·2H2O(cr), NaNO3(cr), NH4Cl(cr), NH4NO3(cr),
(NH4)2SO4(cr), (NH4)3H(SO4)2(cr), NH4HSO4(cr), (NH4)2SO4·2NH4NO3(cr),
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr), H2SO4·H2O(cr), H2SO4·2H2O(cr), H2SO4·3H2O(cr),
H2SO4·4H2O(cr), H2SO4·6.5H2O(cr), HNO3·H2O(cr), HNO3·2H2O(cr), HNO3·-
3H2O(cr) und HCl·3H2O(cr)). Enthalpies of formation of the complex salts
NaNH4SO4·2H2O(cr) and Na2SO4·NaNO3·H2O(cr) are calculated. The model
is valid for temperatures / 263,15 to 330 K and concentrations from infinite
dilution to saturation with respect to the solid phases. For the sub–systems H+




4 – H2O (system I) and H




(system II) the area of validity is expanded to temperatures below 200 K and
for system I to supersaturated solutions. For H2SO4 – H2O solutions the degree
of dissociation of bisulfate is represented near the experimental uncertainty over
wide temperature and concentration ranges. Values for the model parameters
are determined from literature data for vapour pressures, osmotic coefficients,
electromotive forces, degrees of dissociation of bisulfate, dissociation constants
of NH3 as well as experimental determined calorimetric properties of aqueous
solutions like enthalpy of dilution, enthalpy of solution, enthalpy of mixing and
heat capacity. The high accuracy of the model is demonstrated by comparisions
with experimental determined mean activity coefficients of HCl in HCl – Na2SO4
– H2O solutions, solubility measurements for the quarternary systems H
+ – Na+
– Cl− – SO2−4 – H2O, Na
+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 – H2O, and Na
+ – NH+4 – NO
−
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Atmospha¨rische Aerosolpartikel spielen eine bedeutende Rolle in verschie-
denen Fragestellungen der Luftreinhaltung. Klimatische Auswirkungen er-
geben sich direkt durch die Absorbtion und Streuung solarer Strahlung
an Aerosolpartikeln [Yu et al., 2006] und indirekt durch den Einfluß von
Aerosolpartikeln auf die Eigenschaften von Wolken, deren Kondensations-
kerne sie bilden [Lohmann und Feichter, 2005]. Heterogene Reaktionen an
der Oberfla¨che polarer stratospha¨rischer Wolken versta¨rken den Ozonab-
bau in arktischen und antarktischen Regionen [Solomon, 1999, Hendricks,
1997]. Auswirkungen von Aerosolpartikeln auf die menschliche Gesundheit
[Hoffmann et al., 2006; 2007] haben die Verabschiedung einer Richtlinie der
Europa¨ischen Union motiviert, die die Einhaltung verbindlicher Luftqua-
lita¨tsstandards gewa¨hrleisten soll [Richtlinie, 1999].
Einen wesentlichen Bestandteil der Masse atmospha¨rischer Aerosolpartikel
bilden anorganische Komponenten unter denen wiederum Sulfat, Ammoni-
um und Nitrat dominieren [Putaud et al., 2004]. In der maritimen planeta-
ren Grenzschicht wird die anorganische Komponente durch die Bestandteile
von Seesalzpartikeln erweitert. In verschmutzter Luft u¨ber Ku¨stensta¨dten
verdra¨ngen Schwefel– und Salpetersa¨ure Chlor aus Seesalzpartikeln, das in
Form von HCl an die Gasphase abgegeben wird. Seesalzpartikel enthalten
daher in derartigen Luftmassen nach einigen Stunden bereits bedeutende
Mengen Sulfat und Nitrat [Hsu et al., 2007, John et al., 1990]. Da See-
salzpartikel auch im Gro¨ßenbereich entstehen, der dem Ferntransport un-
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terworfen ist [Yoon et al., 2007], ist das Vorkommen von Aerosolpartikeln
mit Seesalzanteilen nicht auf die Ku¨stenregionen beschra¨nkt. Als weitere
Komponenten des anorganischen Aerosols sind in verschiedenen Regionen
auch Bestandteile des Mineralstaubs wie Kalzium, Magnesium, Kalium und
Karbonat von Bedeutung [Jacobson, 1999, Fountoukis et al., 2007].
Die Wirkung eines Aerosols ist vom Phasenzustand der Partikel, ihrem Was-
sergehalt und der Partitionierung flu¨chtiger Komponenten zwischen Gas–
und Partikelphase abha¨ngig. Zur Bestimmung dieser Eigenschaften sind Mo-
delle erforderlich, die den Zustand eines Aerosols mo¨glichst genau u¨ber einen
großen Temperaturbereich abscha¨tzen ko¨nnen, der idealerweise die von der
unteren Tropospha¨re bis zur polaren Stratospha¨re auftretenden Tempera-
turen abdeckt. Ein derartiges Modell erfordert die Kenntnis der Gleichge-
wichtskonstanten der auftretenden Festko¨rper und flu¨chtigen Komponenten
sowie der Aktivita¨tskoeffizienten aller in der Flu¨ssigphase vorkommenden
Ionen und des Lo¨sungsmittels Wasser.
Bromley [1973] und Kusik und Meissner [1978] haben empirische Bezie-
hungen zur Berechnung von Aktivita¨tskoeffizienten in wa¨ssrigen Lo¨sungen
aufgestellt, die eine weite Verbreitung in Modellen des anorganischen at-
mospha¨rischen Aerosols gefunden haben [Bassett und Seinfeld, 1983; 1984,
Saxena et al., 1986, Pilinis und Seinfeld, 1987, Wexler und Seinfeld, 1991,
Meng et al., 1995, Binkowski und Shankar, 1995, Jacobson, 1999, Fountou-
kis und Nenes, 2007]. Die Methoden von Bromley und Kusik und Meiss-
ner weisen einige Nachteile auf [Carslaw et al., 1995]: Erstens, es werden
bina¨re Aktivita¨tskoeffizienten jeder Kation–Anion Kombination in reiner
Lo¨sung bei gleicher Ionensta¨rke wie in einer mehrkomponentigen Mischung
beno¨tigt. Dies kann bei hohen Konzentrationen in einer mehrkomponentigen
Mischung Extrapolationen erfordern, wenn bestimmte Komponenten in rei-
ner Lo¨sung bereits bei relativ geringen Konzentrationen gesa¨ttigt sind. Zwei-
tens, mit den empirischen Methoden von Bromley und Kusik und Meissner
ko¨nnen z.B. Schwefelsa¨ure, die einen Hauptbestandteil des anorganischen
atmospha¨rischen Aerosols bildet, und Natriumkarbonat nicht angemessen
behandelt werden, da diese Substanzen in wa¨ssriger Lo¨sung den Dissoziatio-
nen HSO−4 (aq) 
 H






3 (aq) + OH
−(aq) und 2HCO−3 (aq) 
 CO
2−
3 (aq) + CO2(g)
+ H2O(l) [Peiper und Pitzer, 1982] unterworfen sind, u¨ber die verschiedene
Lo¨sungskomponenten miteinander in Beziehung stehen. Drittens, Wechsel-
wirkungen, die zwischen den Komponenten einer Mischung aus mehreren
reinen Lo¨sungen auftreten, ko¨nnen nicht beru¨cksichtigt werden. Außerdem
ist bei Verwendung der Beziehungen von Bromley oder Kusik und Meissner
eine weitere empirische Methode zur Bestimmung der Wasseraktivita¨t erfor-
3derlich: Die ZSR–Beziehung [Zdanovskii, 1936, Stokes und Robinson, 1966],
die Methode nach Bromley [1973], nach Kusik und Meissner [1978] oder die
RWR–Beziehung [Reilly et al., 1971]. Saxena und Peterson [1981], Cohen
et al. [1987b] und Chan et al. [1992] haben verschiedene dieser Methoden
verglichen. Die ZSR–Beziehung [Zdanovskii, 1936, Stokes und Robinson,
1966] wird wegen ihrer einfachen Gestalt oft in Modellen des atmospha¨ri-
schen Aerosols verwendet [Saxena et al., 1986, Pilinis und Seinfeld, 1987,
Wexler und Seinfeld, 1991, Meng et al., 1995, Binkowski und Shankar, 1995,
Jacobson, 1999, Fountoukis und Nenes, 2007]. Wa¨hrend diese Beziehung fu¨r
viele Lo¨sungen erfolgreich angewendet werden kann, treten wiederum Un-
genauigkeiten auf, wenn in der Mischung die oben genannten oder a¨hnliche
Reaktionen ablaufen, wie Park et al. [1989] am Beispiel wa¨ssriger Ammo-
niumhydrogensulfatlo¨sungen zeigen. Auch eine erweiterte ZSR–Beziehung
[Clegg et al., 2003] kann diese Probleme nicht vollsta¨ndig ausra¨umen.
Sa¨mtliche der im letzten Absatz beschriebenen Schwierigkeiten ko¨nnen
durch die Verwendung der thermodynamischen Modelle von Pitzer [1991],
Chen et al. [1982] oder Clegg et al. [1992] zur Berechnung von Aktivita¨ts-
koeffizienten umgangen werden. Diese Modelle ko¨nnen als semiempirisch
bezeichnet werden, da sie zwar auf der grundliegenden Physik von Elek-
trolytlo¨sungen beruhen, aber Parameter enthalten, die fu¨r eine bestimmte
Lo¨sung spezifisch sind und durch Anpassung der Modellgleichungen an zur
Verfu¨gung stehende Labormessungen bestimmt werden mu¨ssen.
Pitzer [1991] nimmt an, daß die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie einer Elek-
trolytlo¨sung durch die Summe zweier Terme ausgedru¨ckt werden kann, die
die im Nah– bzw. Fernbereich zwischen Ionen und Moleku¨len in Lo¨sung
wirkenden Kra¨fte beschreiben. Fu¨r den Fern– bzw. Nahbereich wird ein
verfeinerter Debye–Hu¨ckel Term bzw. eine Entwicklung der u¨berschu¨ssigen
Gibbs–Energie dritter Ordnung auf Basis der Molalita¨t verwendet. Dieses
Modell wurde bereits fu¨r viele Systeme parametrisiert [Pitzer, 1991] und
erfolgreich auf natu¨rliche Mineralwa¨sser angewandt [Clegg und Whitfield,
1991]. Allerdings liefert das Modell von Pitzer fu¨r Molalita¨ten oberhalb von
ca. 6mol kg−1 keine zufriedenstellenden Ergebnisse. Durch die Einfu¨hrung
eines weiteren Parameters fu¨r den dritten virialen Koeffizienten kann der
Gu¨ltigkeitsbereich des Modells von Pitzer auf ca. 13mol kg−1 ausgedehnt
werden [Archer, 1991; 1992], ist aber fu¨r die unter Umsta¨nden in atmo-
spha¨rischen Aerosolpartikeln auftretenden Konzentrationen noch immer zu
gering. Wa¨ssrige Lo¨sungen in Aerosolpartikeln ko¨nnen einen Zustand der
U¨bersa¨ttigung [Rood et al., 1989, Carslaw et al., 1994] mit Konzentratio-
nen weit oberhalb von 13mol kg−1 erreichen.
Clegg und Pitzer [1992] und Clegg et al. [1992] stellen ein thermodynami-
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sches Modell (benannt nach den Entwicklern Pitzer, Simenson und Clegg:
PSC–Modell) vor, das im Fernbereich den von Pitzer und Simonson [1986]
entwickelten verfeinerten Debye–Hu¨ckel Term auf Basis des Molenbruchs
und im Nahbereich eine Margules Entwicklung der u¨berschu¨ssigen Gibbs–
Energie bis zur vierten Ordnung verwendet. Da das PSC–Modell den Molen-
bruch als Konzentrationsvariable verwendet, ist es in der Lage, den gesamten
Konzentrationsbereich abzudecken, und wurde beispielsweise erfolgreich zur
Beschreibung thermodynamischer Eigenschaften von wa¨ssriger Salzsa¨ure
u¨ber den Konzentrationsbereich von 0–100% HCl verwendet [Clegg und
Brimblecombe, 1990].
Das Modell von Chen et al. [1982], das auch fu¨r wa¨ssrige Elektrolytmi-
schungen [Chen und Evans, 1986] und Elektrolytlo¨sungen mit gemischtem
Lo¨sungsmittel [Mock et al., 1986] verfu¨gbar ist, besteht ebenfalls aus ei-
nem Ausdruck fu¨r die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie, der in Terme fu¨r den
Nah– und Fernbereich aufgeteilt ist. Fu¨r den Fernbereich wird der Debye–
Hu¨ckel Term von Pitzer und Simonson [1986] verwendet. Der Ausdruck fu¨r
den Nahbereich basiert auf dem Konzept der
”
lokalen Zusammensetzung“
von Renon und Prausnitz [1968]. Wa¨hrend das Modell von Chen et al.
[1982] gut zur Beschreibung thermodynamischer Eigenschaften von Elek-
trolytlo¨sungen im Bereich niedriger bis mittlerer Konzentrationen geeignet
ist, zeigt ein Vergleich mit dem PSC–Modell Schwa¨chen des Ansatzes von
Chen et al. bei hohen Konzentrationen [Clegg und Pitzer, 1992].
In der vorliegenden Arbeit wird zur Beschreibung thermodynamischer Ei-
genschaften wa¨ssriger Lo¨sungen das PSC–Modell [Clegg und Pitzer, 1992]




− – Br− – H2O [Carslaw et al., 1995] bzw. H
+ – NH+4 – SO
2−
4
– NO−3 – H2O [Clegg et al., 1998b] bei Temperaturen unterhalb von 200 bis
zu 328K wurden in Modellen des stratospha¨rischen bzw. tropospha¨rischen
Aerosols verwendet [Wexler und Clegg, 2002]. Eine Parametrisierung des
Modells fu¨r das System H+ – NH+4 – Na




die Bestandteil verschiedener neuerer Modelle der anorganischen Kompo-
nente des atmospha¨rischen Aerosols ist [Ansari und Pandis, 1999, Wexler
und Clegg, 2002, Zaveri et al., 2005, Topping et al., 2005, Amundson et al.,
2006], liegt bisher nur bei 298,15K vor [Clegg et al., 1998a].
Ziel dieser Arbeit ist die Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r das Sys-
tem H+ – NH+4 – Na
+ – SO2−4 – NO
−
3 – Cl
− – H2O fu¨r Kozentrationen
bis zur Sa¨ttigung der auftretenden Festko¨rper bei Temperaturen, die fu¨r
das tropospha¨rische Aerosol relevant sind. Dies beinhaltet die Bestimmung
der Gleichgewichtskonstanten der auftretenden Festko¨rper. Die verfu¨gba-
ren Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger Lo¨sungen sol-
5len mo¨glichst innerhalb oder nahe an der experimentellen Genauigkeit durch
das Modell wiedergegeben werden um die Bestimmung der Eigenschaften
des Gesamtsystems (HNO3–, HCl–, H2SO4–, NH3– und H2O–Dampfdruck
sowie die Phasenu¨berga¨nge zwischen festem und flu¨ssigem Zustand) mit
dem parametrisierten Modell genauer bestimmen zu ko¨nnen als zur Zeit
mo¨glich.
Mit der Erga¨nzung des Modells von Clegg et al. [1998b] um die Komponen-
ten Na+ und Cl− ist die temperaturabha¨ngige Modellierung von Aerosolen
mo¨glich, die eine Seesalzkomponente enthalten. Allerdings wird der Ein-
fluß von Mg2+, dessen Konzentration in Meerwasser ca. bei einem Neuntel
derjenigen von Na+ liegt [Clegg und Whitfield, 1991], und anderer Neben-
bestandteile vernachla¨ssigt.
In Kapitel 2 werden zuna¨chst der dem PSC–Modell zugrunde liegende
Ausdruck fu¨r die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie und die daraus abgeleiteten
Beziehungen fu¨r thermodynamische Eigenschaften wa¨ssriger Lo¨sungen wie
Aktivita¨tskoeffizienten und verschiedene kalorimetrische Gro¨ßen vorge-
stellt. Kapitel 3 bescha¨ftigt sich mit verschiedenen Aspekten der U¨berga¨nge
von der Gasphase in die Flu¨ssigphase bzw. zwischen Flu¨ssigphase und
Festko¨rper. Die Behandlung der Vielzahl verschiedener Labormessungen
thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger Lo¨sungen, die u¨ber einen
Zeitraum von mehr als einem Jahrhundert erhoben wurden und in die
Parametrisierung des PSC–Modells einfließen, ist Thema von Kapitel 4.
In Kapitel 5 wird die temperaturabha¨ngige Parametrisierung des PSC–
Modells fu¨r das System H+ – NH+4 – Na




vollzogen. Die Parametrisierung wird ausfu¨hrlich behandelt um das Modell
auf eine solide Basis zu stellen. Kapitel 6 beinhaltet schließlich verschiedene
Tests und Anwendungen sowie eine Diskussion der Fa¨higkeiten des in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten PSC–Modells.
KAPITEL 2
Thermodynamisches Modell
In der Fachliteratur kursieren zwei Versionen des PSC–Modells: Zum einen
die urspru¨ngliche Fassung von Clegg et al. [1992] mit Korrekturen [Clegg
et al., 1994a; 1995b] (im Folgenden Gleichungssatz I), die auch in verschie-
denen anderen Arbeiten zur Anwendung kam [Clegg und Brimblecombe,
1995b, Clegg et al., 1995a, Carslaw et al., 1995, Clegg et al., 1997], und
zum anderen eine weitere Version (im Folgenden Gleichungssatz II), die
teilweise im Modell von Clegg et al. [1998b] und durchga¨ngig in Clegg et al.
[1998a] verwendet wurde. Die beiden Versionen unterscheiden sich durch
das Vorzeichen zweier Terme. In der vorliegenden Arbeit wird durchga¨ngig
Gleichungssatz I verwendet. In den folgenden Abschnitten wird das aus
Gleichungssatz I bestehende PSC–Modell vorgestellt.
Pitzer und Simonson [1986] nehmen an, daß im Falle hoher Ionenkonzen-
trationen die zwischen den Ionen einer Lo¨sung wirkenden Kra¨fte effektiv
vom Fernbereich in den Nachbereich abgebildet werden. Alle interpartikula¨r
wirkenden Kra¨fte ko¨nnen auf derselben Grundlage behandelt werden, und
die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie nimmt die gleiche Form an wie fu¨r nicht-
Elektrolyte. Andererseits geht bei sehr niedrigen Ionenkonzentrationen das
Muster alternierender Ladungen mit zugeho¨rigem Abbildungseffekt verlo-
ren. Die klassische Debye–Hu¨ckel Theorie tritt in den Vordergrund. U¨ber
den gesamten Konzentrationsbereich nehmen Pitzer und Simonson an, daß
sich die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie durch die Summe eines Terms fu¨r den
8 Thermodynamisches Modell
Nahbereich (S) und eines Debye–Hu¨ckel–Terms (DH) ausdru¨cken la¨ßt:
gE = gS + gDH . (2.1)
Dabei bezeichnet gE die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie pro mol. Sie steht mit






in Beziehung, wobei ni die Anzahl Mole der i-ten Komponente darstellt.
Pitzer und Simonson [1986] verwenden als Maßzahl fu¨r die Zusammenset-
zung den Molenbruch um den gesamten Konzentrationsbereich abdecken zu





Aktivita¨tskoeffizienten auf Basis des Molenbruchs stehen u¨ber















mit der u¨berschu¨ssigen Gibbs–Energie in Beziehung. Folgende Beziehung
verbindet die Aktivita¨tskoeffizienten fi mit ihren entsprechenden molaren
Werten γi [Robinson und Stokes, 1965]:




Dabei ist M1 die Molmasse des Lo¨sungsmittels in Kilogramm pro Mol und
mj die Molalita¨t des gelo¨sten Stoffes j.
2.1 Nahbereich
Zahlreiche Quellen bescha¨ftigen sich mit empirischen oder semiempirischen
Ausdru¨cken fu¨r die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie von nicht-Elektrolyten
[Prausnitz, 1969]. Pitzer und Simonson verwenden die von Wohl [1946; 1953]
2.1 Nahbereich 9
vorgeschlagene Verallgemeinerung der Margules Gleichung. Eine allgemeine















aijkxixjxk + · · · .
Pitzer und Simonson [1986] stellen eine Entwicklung der u¨berschu¨ssigen
Gibbs–Energie im Nahbereich bis zur dritten Ordnung vor. Allerdings hat
eine Anwendung des Modells auf osmotische Koeffizienten und Aktivita¨tsko-
effizienten von wa¨ssriger Salpetersa¨ure gezeigt, daß bei sehr hohen Konzen-
trationen weitere Terme erforderlich sein ko¨nnen [Clegg und Brimblecombe,
1990]. Clegg und Pitzer [1992] erweitern die Margules Entwicklung bis zur
vierten Ordnung, wobei jedoch nur der Term vierter Ordnung beru¨cksich-
tigt wird, der Wechselwirkungen zwischen zwei Moleku¨len einer neutralen
Komponente, eines Anions und eines Kations beschreibt. Die Autoren be-
schra¨nken sich in ihrer Arbeit auf symmetrische Elektrolyte. Eine Verall-
gemeinerung auf Systeme, die aus Komponenten beliebiger Ladung zusam-
mengesetzt sind, wird von Clegg et al. [1992; 1994a; 1995b] vollzogen. Hier
werden die von Clegg et al. [1992; 1994a; 1995b] entwickelten Gleichun-




























































































c“ ein Kation und
”
a“ ein




, Ea ≡ xaza∑
a′ xa′za′
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Fu¨r ein aus dem Kation c und dem Anion a bestehendes Salz wird
νc(a) ≡ za
zc + za
, νa(c) ≡ zc
zc + za
definiert.
In dem von Clegg et al. [1992] vorgestellten Ausdruck fu¨r die u¨berschu¨ssige
Gibbs–Energie im Nahbereich treten weitere Parameter auf, die die Wechsel-
wirkungen zwischen vier Ionen beschreiben. Die Autoren haben erfolgreich
Festko¨rperlo¨slichkeiten in den Systemen Na+ – Mg2+ – Cl− – SO2−4 – H2O,
K+ – Mg2+ – Ca2+ – Cl− – H2O und Na
+ – K+ – Mg2+ – SO2−4 – H2O ohne
Beru¨cksichtigung dieser Parameter mit dem PSC–Modell berechnet.
Durch partielle Differentiation des Ausdrucks fu¨r die u¨berschu¨ssige Gibbs–
Energie entsprechend Gleichung 2.2 ergeben sich die Aktivita¨tskoeffizienten














































































































































































































































































































































































































Dabei ist xI = 1 − x1 und in den gestrichenen Summen (
∑′
), die in den
obigen Gleichungen auftreten, kann c nicht den Wert von M und a nicht









(1− EM ) falls c = M,
− zMEcP
c xczc









(1− EX) falls a = X,
− zXEaP
a xaza
falls a 6= X .
Die die Wechselwirkungen zwischen drei verschiedenen Ionen bzw. dem
Lo¨sungsmittel und drei verschiedenen Ionen beschreibenden Modellpara-
meter weisen die Symmetrieeigenschaften
Wcc′a = Wc′ca Waa′c = Wa′ac
Ucc′a = −Uc′ca Uaa′c = −Ua′ac




In verdu¨nnten ionenhaltigen Lo¨sungen a¨ndert sich die Ladungsverteilung
ausgehend von einem zufa¨lligen Muster bei extrem schwacher Konzentrati-
on hin zu einer alternierenden Verteilung bei leicht ho¨herer Konzentration.
Debye und Hu¨ckel [1923], Debye [1924] liefern erstmals eine einfache exakte
Beschreibung dieses Verhaltens fu¨r schwach konzentrierte Elektrolyte. Der
U¨bergang zu ho¨herer Konzentration wird von Pitzer und Simonson [1986]
basierend auf Erkenntnissen der statistischen Mechanik na¨herungsweise be-
schrieben. Darauf aufbauend liefern Clegg und Pitzer [1992] einen Ausdruck
fu¨r den Debye–Hu¨ckel Anteil an der u¨berschu¨ssigen Gibbs–Energie, der fu¨r
























g(X ) = 2
1− (1 + X ) exp(−X )
X 2
.
Der erste Term auf der rechten Seite von Gleichung 2.4 stellt die urspru¨ng-










die Ionensta¨rke auf Basis des Molenbruchs, α eine empirische Konstante und
ρ ein Parameter, der zur Distanz zwischen Ionen entgegengesetzter Ladung
bei weitestmo¨glicher Anna¨herung in Beziehung steht. ρ ist abha¨ngig von
der Zusammensetzung einer ionenhaltigen Lo¨sung. Falls dieser Parameter
fu¨r verschiedene reine Elektrolyte unterschiedliche Werte annimmt, kann
der erste Term von Gleichung 2.4 allein nicht fu¨r die Beschreibung eines
mehrkomponentigen Systems herangezogen werden, in dem diese Elektroly-
te auftreten. Die Lo¨sung dieses Problems ist die Einfu¨hrung eines weiteren
von der Ionensta¨rke abha¨ngigen Terms mit dem Parameter Bca, der fu¨r
jede Kation-Anion Kombination individuell gewa¨hlt werden kann. Zur Be-
stimmung von Aktivita¨tskoeffizienten mit hinreichender Genauigkeit ist fu¨r
einige Substanzen ein weiterer Parameter B1ca mit zugeho¨rigem α1 erforder-
lich [Pitzer, 1991]. Der Parameter ρ wird fu¨r alle betrachteten Systeme auf
den Wert 13 gesetzt.
Durch Differentiation von Gleichung 2.4 werden die Ausdru¨cke fu¨r die Ak-





















































































































































































































Pitzer [1975] erkannte die Notwendigkeit einen elektrostatischen Beitrag
ho¨herer Ordnung zum Debye–Hu¨ckel Anteil an der u¨berschu¨ssigen Gibbs–
Energie zu beru¨cksichtigen. Dieser Beitrag wird bei der Mischung unsymme-
trischer Elektrolyte von den Ionen gleichen Vorzeichens geliefert und ha¨ngt
2.2 Fernbereich 15
von der Art des Lo¨sungsmittels, der Ionensta¨rke und der elektrischen La-
dung ab. Der Debye–Hu¨ckel Anteil an der u¨berschu¨ssigen Gibbs–Energie














erweitert. Der modifizierte Debye–Hu¨ckel Term
gDHG = gDH + gHOE
ersetzt den Term gDH in Gleichung 2.1. Untenstehend sind die zusa¨tzlichen







































































































































In den gestrichenen Summen (
∑′
), die in den obigen Gleichungen auftre-
ten, kann c nicht den Wert von M und a nicht den Wert von X annehmen.













mit C1 = 4,581, C2 = −0,723 7, C3 = −0,012 und C4 = 0,528 approximiert
werden kann [Pitzer, 1975], fu¨r das aber auch genauere Berechnungsmetho-
den zur Verfu¨gung stehen [Pitzer, 1991].
Zusammenfassend berechnen sich die Aktivita¨tskoeffizienten einer mehr-
komponentigen Mischung u¨ber
ln f1 = (ln f1)
S + (ln f1)
DH + (ln f1)
HOE , (2.5)
ln fM = (ln fM)
S + (ln fM)
DH + (ln fM )
HOE , (2.6)
ln fX = (ln fX)
S + (ln fX)
DH + (ln fX)
HOE . (2.7)
2.3 Enthalpien und Wa¨rmekapazita¨t
Beziehungen fu¨r Enthalpien und die Wa¨rmekapazita¨t von Lo¨sungen ko¨nnen
durch Differentiation verschiedener Funktionen der u¨berschu¨ssigen Gibbs–
Energie erhalten werden. Diese Gleichungen enthalten Ableitungen der Pa-
rameter des PSC–Modells bezu¨glich der Temperatur. Daher ko¨nnen Enthal-
pien und Wa¨rmekapazita¨ten genutzt werden um die Temperaturabha¨ngig-
keit von Aktivita¨tskoeffizienten zu bestimmen. Die grundlegenden thermo-
dynamischen Gleichungen fu¨r die relative Enthalpie L bzw. die Wa¨rmeka-
pazita¨t Cp lauten [Pitzer, 1991]
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gegeben. Dabei sind n1 bzw. n2 die Anzahl Mole des Lo¨sungsmittels bzw.
des gelo¨sten Stoffes, Cp,1 die molare Wa¨rmekapazita¨t des Lo¨sungsmittels
und ΦC ◦p die scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t der gelo¨sten Substanz bei
ho¨chstgradiger Verdu¨nnung. 1
Die relative partielle molare Enthalpie des Lo¨sungsmittels L1 steht mit der

















in Beziehung [Clegg et al., 1995a]. Die Modellgleichungen auf Basis des
Molenbruchs fu¨r die scheinbare relative molare Enthalpie von MνM XνX (aq)





































































− RT 2x2I(W L1MX + (xI − x1)UL1MX)
− 4RT 2x1xMxX(2− 3x1)V L1MX . (2.12)
Dabei ist AHx der Debye–Hu¨ckel Enthalpiekoeffizient und ν = νM + νX .
Die Modellgleichung fu¨r die scheinbare relative molare Enthalpie einer














































































































2.4 Debye–Hu¨ckel Koeffizienten 19
Eine entsprechende Beziehung la¨ßt sich fu¨r die Mischung der bina¨ren Lo¨sun-
gen MνM1XνX (aq) und MνM2YνY (aq) aufstellen.




fu¨r P ∈ {BMX , B1MX , W1MX , U1MX , V1MX} , (2.14)
werden im folgenden als Enthalpieparameter bezeichnet.
Eine Beziehung auf Basis des Molenbruchs fu¨r die scheinbare molare
Wa¨rmekapazita¨t der Substanz MνM XνX in einer bina¨ren Lo¨sung wird u¨ber



















































fu¨r P ∈ {BMX , B1MX , W1MX , U1MX , V1MX} (2.16)
werden im folgenden als Wa¨rmekapazita¨tsparameter bezeichnet.
2.4 Debye–Hu¨ckel Koeffizienten
Die Debye–Hu¨ckel Koeffizienten fu¨r den osmotischen Koeffizienten (Ax), die
scheinbare relative molare Enthalpie (AHx) und fu¨r die scheinbare molare






























































Abbildung 2.1: Molare Debye–Hu¨ckel Koeffizienten fu¨r den osmotischen Koeffi-
zienten (oben), die scheinbare relative molare Enthalpie (mitte) und die scheinbare
molare Wa¨rmekapazita¨t (unten) in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. ×: Evaluierung
von Archer und Wang [1990] basierend auf Messungen der statischen dielektrischen
Konstante von H2O.
der statischen dielektrischen Konstante von Wasser und der Hill’schen Zu-
standsgleichung [Hill, 1990] Werte fu¨r die verschiedenen Debye–Hu¨ckel Ko-
effizienten auf molarer Basis. Debye–Hu¨ckel Koeffizienten auf Basis des Mo-




gewonnen. Clegg und Brimblecombe [1995a] haben ein Tschebyscheff–
Polynom an die Werte fu¨r Am von Archer und Wang [1990] u¨ber das
Temperaturintervall 273,15 bis 373,15K angepaßt. Bei Temperaturen
unterhalb von 273,15K wird Ax u¨ber eine lineare Extrapolation des Debye–
Hu¨ckel Koeffizienten fu¨r die scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t berechnet.
2.5 Temperaturabha¨ngigkeit der Modellparameter 21
Die vorliegende Arbeit folgt der Vorgehensweise von Clegg und Brimble-
combe. Abbildung 2.1 zeigt die verschiedenen Debye–Hu¨ckel Koeffizienten
als Funktion der Temperatur.
Daß zur Berechnung der Debye–Hu¨ckel Koeffizienten ein Verfahren ver-
wendet wird, das auf der Hill’schen Zustandsgleichung beruht, ist nicht
vollsta¨ndig konsistent, da die u¨brigen thermodynamischen Eigenschaften
von Wasser unter Verwendung der IAPWS Formulierung [Wagner und
Pruss, 2002] bzw. fu¨r unterku¨hltes Wasser nach Murphy und Koop [2005]
bestimmt werden. In die Berechnung des Debye–Hu¨ckel Koeffizienten fu¨r
den osmotischen Koeffizienten fließt die Dichte von Wasser ein. Es wird
angenommen, daß die beiden verschiedenen Zustandsgleichungen oberhalb
von 273,15 K nur sehr gering voneinander abweichende Dichten liefern.
Unterhalb von 273,15 K beruhen die Debye–Hu¨ckel Koeffizienten auf einer
hypothetischen Extrapolation. Es wird angenommen, daß die Verwendung
zweier unterschiedlicher Zustandsgleichungen in diesem Zusammenhang
vernachla¨ssigbare Auswirkungen hat.
2.5 Temperaturabha¨ngigkeit der Modellparameter
Falls Labormessungen der thermodynamischen Eigenschaften einer wa¨ssri-
gen Lo¨sung, insbesondere von Enthalpien und der Wa¨rmekapazita¨t, u¨ber-
wiegend nur bei einer bestimmten Temperatur T◦ vorliegen, bietet es sich
an, die Temperaturabha¨ngigkeit der Aktivita¨tsparameter durch Integration
der Definitionen 2.14 bzw. 2.16 fu¨r die Enthalpie– bzw. Wa¨rmekapazita¨tspa-
rameter bezu¨glich der Temperatur zu bestimmen. Fu¨r einen Aktivita¨tspa-
rameter P liefert diese Integration die Temperaturabha¨ngigkeit
















(T 2 − T 2◦ ) , (2.17)







Liegen Labormessungen der thermodynamischen Eigenschaften einer wa¨ss-
rigen Lo¨sung u¨ber einen gro¨ßeren Temperaturbereich vor, wird folgender
Ansatz zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit eines Aktivita¨tspara-
meters P gewa¨hlt:
P (T ) ≡ p1 + a2
2
p2(T − T◦) + a3
4























































Dabei sind T◦ sowie Tr Referenztemperaturen und die ai Konstanten mit
den Werten
a2 = 0,1 a4 = a5 = 0,001 a7 = 1 000 000
a3 = 0,01 a6 = a9 = 100 a10 = 10 000 .
Enthalpie– und Wa¨rmekapazita¨tsparameter werden dann durch Differentia-
tion von Definition 2.18 gewonnen:






p3(T − T◦) + a4
2










(T − Tr)2 −
p9




(T − Tr)4 ,
























(T − T◦)2 + a5p5
T




T (T − Tr)3 + a9 p9
T + 2Tr
T (T − Tr)4 + a10 p10
T + Tr
T (T − Tr)5 .
In der Regel werden nicht alle der Parameter p1 bis p10 zur Parametrisie-




Wenn die Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung ∆rCp (J mol
−1K−1) einer chemischen
Reaktionen durch
∆rCp = ∆a + ∆bT + ∆cT
2 + ∆dT 3
beschrieben wird, lautet der Ausdruck fu¨r deren Gleichgewichtskonstante
K [Denbigh, 1981]:





















































+ T 3 − T 3r
]
. (3.1)
Dabei ist Tr eine Bezugstemperatur und ∆rH
◦ die Reaktionsenthalpie bei
der Temperatur Tr in J mol
−1. Gleichgewichtskonstanten auf Basis des Mo-




in Beziehung, wobei νr die Summe der sto¨chiometrischen Zahlen aller Eduk-
te in der Flu¨ssigphase und νp die entsprechende Summe aller Reaktionspro-
dukte in der Flu¨ssigphase ist [Clegg et al., 1998b].
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3.1 Gleichgewicht zwischen Flu¨ssigphase und
Festko¨rper
Das Lo¨slichkeitsprodukt xK auf Basis des Molenbruchs fu¨r eine gesa¨ttigte






gegeben und entspricht der Gleichgewichtskonstanten der Reaktion
AνABνBCνC · zH2O(cr) 
 νAA(aq) + νBB(aq) + νCC(aq) + zH2O . (3.2)
Zur Lo¨sung von Gleichung 3.2 werden in der vorliegenden Arbeit das
Newton–Raphson Verfahren oder das Van Wijngaarden–Dekker–Brent














ko¨nnen verwendet werden um die Wasseraktivita¨t durch die Gefrierpunkts-
erniedrigung auszudru¨cken [Klotz und Rosenberg, 1972, Young, 1933]. Da-
bei ist ∆sH die Kristallisationswa¨rme von Wasser (−6 011,15 J mol−1) und
∆Cp die Differenz zwischen den molaren Wa¨rmekapazita¨ten von Eis und
unterku¨hltem Wasser bei gleicher Temperatur. Zur Berechnung der mola-
ren Wa¨rmekapazita¨t von Eis wird eine Anpassung an die Messungen von
Giauque und Stout [1936] verwendet [Murphy und Koop, 2005].
Messungen der thermodynamischen Eigenschaften von unterku¨hltem Was-
ser sind auf Temperaturen oberhalb von etwa 235K beschra¨nkt, da bei dieser
Temperatur auch sehr kleine Wassertropfen homogen zu Eis gefrieren. Zur
Zeit gibt es drei Theorien zur Erkla¨rung der Eigenschaften unterku¨hlten
Wassers. Die erste Theorie ist die sogenannte Stabilita¨tslimit–Hypothese
[Speedy und Angell, 1976, Speedy, 1982], wonach verschiedene Eigenschaf-
ten unterku¨hlten Wassers eine Singularita¨t bei etwa 228K aufweisen. Dem-
nach kann flu¨ssiges Wasser unterhalb dieser Temperatur nicht existieren. Die
zweite Theorie, die singularita¨tsfreie Hypothese, schla¨gt starke A¨nderungen
der thermodynamischen Eigenschaften bei ca. 235K vor, mit thermody-
namischer Kontinuita¨t fu¨r flu¨ssiges Wasser oberhalb und unterhalb dieser
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Temperatur [Sastry et al., 1996, Rebelo et al., 1998]. Die dritte Theorie [Poo-
le et al., 1992; 1994] postuliert die Existenz eines zweiten kritischen Punkts
bei ca. 220K und 0.1GPa. Dieser kritische Punkt soll die beobachteten star-
ken A¨nderungen der thermodynamischen Eigenschaften bei Standarddruck
erkla¨ren.
Es gibt Hinweise auf eine Form von thermodynamischer Kontinuita¨t zwi-
schen flu¨ssigem Wasser oberhalb von 235K und amorphem Eis bei ca. 155K.
Z.B. zeigen Beugungsmessungen an Neutronen, daß sich die Struktur flu¨ssi-
gen Wassers bei Standarddruck mit Abku¨hlung hin zur Struktur amorphen
Eises wandelt [Bellisent-Funel et al., 1992, Bellisent-Funel und Bosio, 1995].
Eine Begleiterscheinung des Konzepts der thermodynamischen Kontinuita¨t
ist, daß die thermodynamischen Eigenschaften von unterku¨hltem Wasser im
Temperaturbereich von 155 bis 235K durch die Verwendung von Labormes-
sungen der Eigenschaften amorphen Eises eingegrenzt werden ko¨nnen.
Im Sinne der singularita¨tsfreien Hypothese hat die molare Wa¨rmekapazita¨t
unterku¨lten Wassers ein Maximum knapp unterhalb von 235K und na¨hert
sich mit sinkender Temperatur abnehmend der Wa¨rmekapazita¨t von Eis
bei 167K (siehe Abb. 3.1). Die vorliegende Arbeit folgt bei der Berechnung
der molaren Wa¨rmekapazita¨t von Wasser im wesentlichen der Vorgehens-
weise von Murphy und Koop [2005]. Demnach wird unterhalb von 167K
die molare Wa¨rmekapazita¨t unterku¨hlten Wassers auf den Wert derjenigen
von hexagonalem Eis zuzu¨glich 2 J mol−1K−1 gesetzt. Ausgehend von dieser
Temperatur findet gema¨ß der singularita¨tsfreien Hypothese ein kontinuier-
licher U¨bergang hin zu ho¨heren Temperaturen statt. Zwischen 231K und
dem Tripelpunkt des Wassers wird eine Anpassung an die Messungen von
Archer [2000] zur Berechnung der molaren Wa¨rmekapazita¨t verwendet:
Fu¨r T < 167K:
Cp(H2O)(l) = Cp(H2O)(cr) + 2 ,
fu¨r 167K ≤ T < 231K:
Cp(H2O)(l) = 38 565,2− 635,629 9 T + 0,964 911 T 2
+ 0,036 462 45 T 3 − 0,000 218 986 1 T 4 + 4,197 441 · 10−8 T 5
+ 2,456 321 · 10−9 T 6 − 4,839 049 · 10−12 T 7
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und fu¨r 231K ≤ T < 273,16K:
Cp(H2O)(l) = −2,026 733 8 · 106 + 754,574 83 T
+ 6,643 077 4 · 107 1√
T
− 8,164 773 6 · 108 1
T
+ 3,567 950 9 · 109 1
T 3/2
.
Oberhalb des Triplepunkts wird die IAPWS Formulierung von 1995 [Wagner
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Abbildung 3.1: Molare Wa¨rmekapazita¨t von Wasser und Eis in Abha¨ngigkeit von
der Temperatur. Punktierte Linie: berechnet nach Murphy und Koop [2005]; du¨nne
geschlossene Linie: Anpassung an die Messungen von Archer und Carter [2000]; fette
geschlossene Linie: IAPWS Formulierung von 1995 [Wagner und Pruss, 2002]; ×:
Messungen von Archer und Carter [2000]; +: Messungen der molaren Wa¨rmekapazita¨t
von Eis [Giauque und Stout, 1936].
Ein geschlossener Ausdruck fu¨r die Wasseraktivita¨t als Funktion der Gefrier-
punktserniedrigung kann hier nicht angegeben werden, da die Integration
der Gleichungen 3.3 und 3.4 numerisch mittels des Gauß–Legendre Quadra-
turverfahrens erfolgt. Carslaw et al. [1995] berechnen die Wasseraktivita¨t
in Abha¨ngigkeit von der Gefrierpunktserniedrigung basierend auf einer Ex-
trapolation der Hill’schen Zustandsgleichung [Hill, 1990]. Abb. 3.2 zeigt die
beiden Methoden im Vergleich.
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Abbildung 3.2: Wasseraktivita¨t in Abha¨ngigkeit von der Gefrierpunktserniedrigung
berechnet nach der in Carslaw et al. [1995] angegebenen Methode (gestrichelte Linie)
und nach dem in der vorliegenden Arbeit verwendeten Verfahren (geschlossene Linie).
3.2 Gleichgewicht zwischen Gas– und Flu¨ssigphase
Die Lo¨slichkeit einer flu¨chtigen Sa¨ure HY in wa¨ssriger Lo¨sung wird durch
das Gleichgewicht
HY(g) 
 H+(aq) + Y−(aq) (3.5)
beschrieben. Auf Basis des Molenbruchs ist die zugeho¨rige Henry–Konstante





definiert, wobei pHY der Gleichgewichtsdampfdruck des Gases HY in der
Einheit atm ist. Streng genommen kombiniert Gleichung 3.5 die beiden
Gleichgewichte HY(g) 
 HY(aq) und HY(aq) 
 H+(aq) + Y−(aq). In
einer Beschreibung der thermodynamischen Eigenschaften starker Elektro-
lyte wie HNO3 und HCl ist es jedoch nicht erforderlich die Substanz HY in
der Flu¨ssigphase explizit zu behandeln, da ihr Einfluß in den Aktivita¨tsko-
effizienten der Ionen aufgeht [Carslaw et al., 1995].
Fu¨r einen schwachen Elektrolyten wie NH3(aq) ist die Beru¨cksichtigung
des Gleichgewichts NH3(g) 
 NH3(aq) angebracht. Der Lo¨sungsprozeß von







+(aq) + NH3(aq) . (3.7)
In schwach sauren Aerosolpartikeln kann ein Gleichgewicht zwischen Am-
moniak in der Gasphase und gelo¨stem NH3 in der Flu¨ssigphase bestehen.
Da die Konzentration von Ammoniak in atmospha¨rischen Aerosolpartikeln
aber sehr gering im Vergleich zum Wassergehalt ist, ist es zur Bestimmung
des Dampfdrucks von Ammoniak erstens nicht erforderlich ein aus NH3(aq)
und H2O bestehendes gemischtes Lo¨sungsmittel zu betrachten und zweitens
kann der Einfluß des gelo¨sten NH3 auf die Aktivita¨ten anderer Komponen-
ten vernachla¨ssigt werden. Diese Schritte wa¨ren nur erforderlich, falls die
Konzentration von NH3 in der Flu¨ssigphase beno¨tigt wu¨rde. Somit kann










aus dem Quotienten der Gleichgewichtskonstanten der Reaktionen 3.6 und
3.7 bestimmt wird.
Zur Bestimmung des H2SO4–Dampfdrucks u¨ber wa¨ssrigen Lo¨sungen wird
die Gleichgewichtskonstante der Reaktion
H2SO4(g) 
 2H
+(aq) + SO2−4 (aq)
Wexler und Clegg [2002] folgend verwendet.
Die zur Berechnung von KH2SO4, KNH3 , KHCl und KHNO3 erforderlichen Pa-
rameter sind in Tabelle 3.1 aufgefu¨hrt.
Der Gleichgewichtsdampfdruck von H2O u¨ber einer wa¨ssrigen Lo¨sung wird
u¨ber die Beziehung
pH2O = a1 p
◦
H2O




nen Wassers. Zur Berechnung des Dampfdrucks reinen Wassres werden Wer-
te der Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung (∆rCp) des Phasenu¨bergangs H2O(l) 

H2O(g) beno¨tigt. Basierend auf ihren Annahmen u¨ber das Verhalten der
molaren Wa¨rmekapazita¨t entwickeln Murphy und Koop [2005] eine Bezie-
hung fu¨r den H2O–Dampfdruck, die fu¨r den Temperaturbereich zwischen
3.2 Gleichgewicht zwischen Gas– und Flu¨ssigphase 29




◦ ∆a ∆b ∆c
HNO3 2,628 563 · 106 −72300 −577,8992 1,508666 3,104 14 · 10−5 c
HCl 2,04 · 106 −74852,0 −543,315 1,3 d
NH3 1,066 696 · 1011 −86251,4 34,347 e
H2SO4 1,463 243 · 1017 −180383 −1877,57 4,8685 f
a Berechnung der Gleichgewichtskonstante gema¨ß Gleichung 3.1. b Die Bezug-
stemperatur Tr hat den Wert 298,15 K.
c Massucci et al. [1999], d Carslaw et al.
[1995], e Clegg et al. [1998b], f Wexler und Clegg [2002].
123 und 332K gu¨ltig ist. Oberhalb von 332K wird die Approximation nach
Wagner und Pruss [1993] verwendet:
Fu¨r 123K < T < 332K:
ln(p◦H2O) = 54,842 763−
6 763,22
T
− 4, 21 ln(T ) + 0,000 367 T
+ tanh(0,041 5(T − 218, 8))(53,878− 1 331,22
T
− 9,445 23 ln(T )
+ 0,014 025 T )
und fu¨r 332K ≤ T < Tc:
ln(p◦H2O) = ln(pc) +
Tc − T
T
(−7,859 517 83 + 1,844 082 59√τ
− 11,786 649 7 τ 2 + 22,680 741 1 τ 2√τ − 15,961 871 9 τ 3
+ 1,801 225 02 τ 6
√
τ ) .
Dabei ist τ = 1− T/Tc und Tc = 647,096K bzw. pc = 22,064MPa die Tem-
peratur bzw. der Druck am kritischen Punkt des Wassers.
KAPITEL 4
Allgemeine Datenbehandlung
Zur thermodynamischen Charakterisierung einer wa¨ssrigen Lo¨sung sowie al-
ler festen oder gasfo¨rmigen Substanzen, die sich mit ihr im Gleichgewicht be-
finden, sind Labormessungen erforderlich. Auf diese Labormessungen wird
ein nichtlineares Regressionsverfahren angewandt um eine mo¨glichst gute
Parametrisierung der Eigenschaften einer Lo¨sung durch das PSC–Modell
zu erhalten. An dieser Stelle folgt zuna¨chst eine Aufstellung verschiedener
Typen experimenteller Daten zusammen mit einer Erla¨uterung auf welche
Art und Weise sie fu¨r die Parametrisierung der thermodynamischen Eigen-
schaften wa¨ssriger Lo¨sungen genutzt werden. Anschließend folgt eine Be-
schreibung des verwendeten Regressionsverfahrens.
4.1 Auswertung von Labormessungen
1. EMK Messungen
Aktivita¨tskoeffizienten gelo¨ster Ionen ko¨nnen in vielen Fa¨llen sehr pra¨zise
durch Messungen der elektromotrischen Kraft (EMK) einer Galvanischen
Zelle u¨ber die Nernst Gleichung







bestimmt werden. E ist das Elektrodenpotential (V), E◦ das Standard-
elektrodenpotential, ze die Zahl der u¨bertragenen Elektronen, F die
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Faraday–Konstante (96 484,6C mol−1) und ai bzw. νi die Aktivita¨t bzw. der
sto¨chiometrische Koeffizient (negativ fu¨r Edukte) des i-ten Reaktionspart-
ners. Voneinander abweichende Werte des Standardelektrodenpotentials in
verschiedenen Meßreihen fu¨hren zu einer Inkonsistenz in den Daten. Daher
werden an Stelle der Aktivita¨tskoeffizienten wenn mo¨glich die gemessenen
Elektrodenpotentiale direkt u¨ber die Nernst–Gleichung einer Galvanischen
Zelle in die Regression einbezogen. Da EMK Messungen die Genauigkeit
von einigen Zehntel mV erreichen ko¨nnen, ist es angebracht bei ihrer
Auswertung die Umstellung von internationalem zu absolutem Volt im
Jahr 1948 (1V(int) = 1,000 33V(abs) [Clegg und Brimblecombe, 1995a])
zu beru¨cksichtigen.
2. Lo¨slichkeitsmessungen
Die Auswertung von Lo¨slichkeitsmessungen stellt eine weitere Mo¨glichkeit
zur Bestimmung von Aktivita¨tskoeffizienten gelo¨ster Substanzen dar. Diese
Daten liefern allerdings nur Informationen bei den bei Sa¨ttigung vorherr-
schenden Konzentrationen und Temperaturen. Aus Lo¨slichkeitsmessungen
gewonnene Aktivita¨tskoeffizienten werden unter Zuhilfenahme der jeweili-
gen Gleichgewichtskonstante (siehe Kapitel 3) fu¨r die Parametrisierung der
Gleichungen 2.6 und 2.7 genutzt.
3. Aktivita¨tskoeffizient des Lo¨sungsmittels
Der Aktivita¨tskoeffizient des Lo¨sungsmittels, hier Wasser, kann u¨ber ver-
schiedene experimentelle Verfahren wie die Messung der Gefrierpunktser-
niedrigung, des Dampfdrucks oder des osmotischen Koeffizienten bestimmt
werden.
In schwach konzentrierten elektrolytischen Lo¨sungen weicht die Aktivita¨t,
und insbesondere der Aktivita¨tskoeffizient des Lo¨sungsmittels a1 nur unwe-
sentlich von eins ab, so daß die Angabe dieser Eigenschaften eine gro¨ßere
Zahl von Nachkommastellen erfordert. Aus praktischen Gru¨nden wird daher
der osmotische Koeffizient




eingefu¨hrt [Stokes, 1991]. Dabei ist mi die Molalita¨t der i–ten in Lo¨sung
befindlichen Komponente mit der sto¨chiometrischen Zahl νi.
Meßwerte der Gefrierpunktserniedrigung werden mittels des in Abschnitt
3.1 beschriebenen Verfahrens in osmotische Koeffizienten am Gefrierpunkt
von H2O konvertiert. Durch Auswertung derartiger Messungen ergibt sich
die Aktivita¨t des Lo¨sungsmittels in Abha¨ngigkeit von der Zusammenset-
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zung, aber jeweils bei einer anderen Temperatur. Die Umrechnung auf eine
gemeinsame Temperatur Tr ist mit Hilfe der Beziehung









Ω = Tr(z +
1
2
(T − Tr)y) ,
mit















mo¨glich [Klotz und Rosenberg, 1972, Harned und Owen, 1958]. Dabei ist L1
die relative partielle molare Enthalpie und J1 die partielle molare Wa¨rme-
kapazita¨t des Lo¨sungsmittels.
H2O–Dampfdruckmessungen ko¨nnen u¨ber die Beziehung








+ B2(T )(pH2O − p◦H2O)
]
(4.2)
direkt in osmotische Koeffizienten konvertiert werden [Rard und Platford,
1991]. Da die relative Dampfdruckerniedrigung mit der Konzentration der
gelo¨sten Substanz abnimmt, liefern Dampfdruckmessungen fu¨r Molalita¨ten
unterhalb von ca. 1mol kg−1 im Vergleich zu anderen Verfahren deutlich
weniger genaue Aktivita¨ten des Lo¨sungsmittels. Nicht–ideales Verhalten der
Gasphase kann durch Einbeziehung des zweiten virialen Koeffizienten B2
behandelt werden, fu¨r den Rard und Platford [1991] die Approximation
B2(T ) =
27,02


















in der Einheit cm3 mol−1 angeben. Der B2–Term ist bei Temperaturen um
den Gefrierpunkt praktisch vernachla¨ssigbar, entspricht bei Raumtempe-
ratur in etwa der Genauigkeit hochqualitativer Messungen und liefert bei
ho¨heren Temperaturen einen signifikanten Beitrag zum osmotischen Koeffi-
zienten.
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Die isopiestische Methode ermo¨glicht die Messung der Aktivita¨t des
Lo¨sungsmittels bei einer bestimmten Temperatur u¨ber einen ausgedehnten
Konzentrationsbereich [Rard und Platford, 1991]. Mit diesem Verfahren
wird die Aktivita¨t des Lo¨sungsmittels in mindestens zwei verschiedenen
Lo¨sungen bestimmt. Eine dieser Lo¨sungen dient dabei als Bezugsnorm.
Tabelle 4.1 entha¨lt die in dieser Arbeit fu¨r die Auswertung isopiestischer




als Bezugsnorm erreichen die untersuchten Lo¨sungen





lautet. Dabei ist m∗ die Molalita¨t der als Bezugsnorm dienenden Substanz,
von der 1 Mol ν∗ = νM∗+νX∗ Mole in Lo¨sung ergibt. Z.B. ist der osmotische
Koeffizient einer wa¨ssrigen NaCl–Na2SO4 Lo¨sung mit NaCl als Bezugsnorm
Φ = 2m∗(NaCl)Φ∗(NaCl)/(2m(NaCl) + 3m(Na2SO4)).
Tabelle 4.1: Isopiestische Bezungsnormen
Bezugsnorm
NaCl Archer und Carter [2000]
KCl Archer [1999]
NaOH Petrenko und Pitzer [1997]
H2SO4 Clegg und Brimblecombe [1995a]
CaCl2 Rard und Clegg [1997]
Die Methode des elektrodynamischen Gleichgewichts (EDG) [Cohen et al.,
1987a], bei der ein einzelner elektrisch geladener Lo¨sungstropfen in feuch-
ter Luft in Suspension gehalten wird und aus Messungen der den Tropfen
umgebenden Feuchtigkeit sowie der Massen des Partikels in trockenem und
feuchtem Zustand eine Beziehung zwischen Wasseraktivita¨t und Konzentra-
tion der Lo¨sung abgeleitet werden kann, eignet sich vor allem zur Untersu-
chung stark u¨bersa¨ttigter Lo¨sungen. EDG Messungen der Wasseraktivita¨t
werden ebenso wie Messungen mit der hygrometrischen Methode [El Guen-
douzi und Dinane, 2000] direkt oder in Form von osmotischen Koeffizienten
im Regressionsverfahren verwendet, aber aufgrund ihrer im Vergleich mit
anderen Meßverfahren geringeren Genauigkeit niedrig gewichtet.
Osmotische Koeffizienten werden unter Zuhilfenahme der Gleichung 2.3 zur
Parametrisierung der Gleichung 2.5 genutzt.
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4. Verdu¨nnungs– und Lo¨sungswa¨rme
Die freigesetzte oder entzogene Wa¨rme ∆dilH bei Verdu¨nnung einer Lo¨sung,
die ein Mol des gelo¨sten Stoffes entha¨lt, von einer Molalita¨t m1 hin zur
Molalita¨t m2 steht mit der scheinbaren relativen molaren Enthalpie u¨ber
∆dilH(m1 −→ m2) = ΦL(m2)− ΦL(m1) (4.4)
in Beziehung. Die integrale Lo¨sungswa¨rme eines Salzes MX im festen Zu-
stand ist die durch die Reaktion
n2MX(cr) + n1H2O(l) 
 n2MX(aq)
hervorgerufene Wa¨rmea¨nderung und kann mittels
∆solH = ∆solH
◦ + ΦL (4.5)
zur Parametrisierung des PSC–Modells genutzt werden. Dabei ist ∆solH
◦
die integrale Lo¨sungswa¨rme pro Mol Salz bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung.
Messungen der Verdu¨nnungs– bzw. Lo¨sungswa¨rme bina¨rer wa¨ssriger Lo¨sun-
gen werden u¨ber die Beziehungen 4.4 bzw. 4.5 als scheinbare relative molare









Labormessungen der Mischungsenthalpie zweier bina¨rer Lo¨sungen ko¨nnen
die Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit von Mischungsparametern,
die die Wechselwirkungen zwischen drei verschiedenen Ionen (wie z.B.
UMNX) beschreiben, unterstu¨tzen. Die molare Mischungsenthalpie fu¨r die
Mischung der bina¨ren Lo¨sungen MνM XνX1(aq) und NνN XνX2(aq) zu einer
terna¨ren Lo¨sung {zMνM XνX1 + (1 − z)NνN XνX2}(aq) steht zur Differenz
zwischen der scheinbaren relativen molaren Enthapie der terna¨ren Lo¨sung
und den scheinbaren relativen molaren Enthalpien der beiden bina¨ren
Lo¨sungen in Beziehung [Rard et al., 2003]:
∆mixH =
ΦL(m1,f (MνM XνX1) + m2,f(NνN XνX2))
− z ΦL(m1,i(MνM XνX1))− (1− z) ΦL(m2,i(NνN XνX2)) . (4.6)
Dabei ist m1,i bzw. m2,i die Molalita¨t von MνM XνX1 bzw. NνN XνX2 in den
bina¨ren Lo¨sungen vor dem Mischungsprozeß, m1,f sowie m2,f die entspre-
chende Molalita¨t in der terna¨ren Lo¨sung nach dem Mischungsprozeß und
z = m1,i/(m1,i + m2,i). Die scheinbare relative molare Enthalpie der terna¨ren
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Mischung wird u¨ber Gleichung 2.13 berechnet.
6. Wa¨rmekapazita¨ten
Messungen der Wa¨rmekapazita¨t bina¨rer wa¨ssriger Lo¨sungen werden
zuna¨chst mit Hilfe von Gleichung 2.9 in scheinbare molare Wa¨rmeka-
pazita¨ten konvertiert. Die Berechnung der dabei beno¨tigten molaren
Wa¨rmekapazita¨t reinen Wassers erfolgt mit dem in Abschnitt 3.1 beschrie-
benen Verfahren. Durch Anpassung von Gleichung 2.15 lassen sich dann











Zur Anpassung der Modellgleichungen an die fu¨r eine wa¨ssrige Lo¨sung vor-
liegenden Messungen thermodynamischer Eigenschaften wird das Compu-
terprogramm NL2SOL [Dennis Jr. et al., 1981, Bunch et al., 1993] einge-
setzt. Dieses Programm beinhaltet ein nichtlineares Regressionsverfahren,
das nach der Methode der kleinsten Quadrate vorgeht. Bunch et al. [1993]
haben den Algorithmus um die Beru¨cksichtigung einfacher Nebenbedingun-
gen erga¨nzt. Eine mo¨gliche Nebenbedingung ist K(T ) > 0 bei der Bestim-
mung einer Gleichgewichtskonstanten nach Gleichung 3.1.
Die Methode der kleinsten Quadrate liefert ein intuitives Maß fu¨r die Wahr-
scheinlichkeit eines Parametersatzes. Indem sie die Summe der Quadrate der
Residuen minimiert, wird gleichbedeutend damit die Wahrscheinlichkeit des
entsprechenden Parametersatzes maximiert. Die beste Abscha¨tzung thermo-
dynamischer Eigenschaften durch ein Modell ohne systematischen Fehler
wird durch die angemessen gewichtete Regression aller vorliegenden Mes-
sungen nach der Methode der kleinsten Quadrate geliefert. Der Meßdaten-
satz sollte mo¨glichst mehrere verschiedene thermodynamische Eigenschaf-
ten beinhalten, auf verschiedenen experimentellen Methoden beruhen und
einen mo¨glichst großen Bereich der Zusammensetzung, Konzentration und
Temperatur abdecken. Ein Problem liegt in der angemessenen Auswahl der
Gewichte, mit denen die fu¨r jeden Messwert repra¨sentative Gleichung in der
Regression multipliziert wird, so daß jede gewichtete Gleichung eine a¨hnli-
che Varianz hat und somit a¨hnlich wahrscheinlich ist. Wenn L Datensa¨tze









wkl(ykl − y(xkl, P1, . . . , PM))2 fu¨r l = 1, . . . , L (4.7)
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Tabelle 4.2: Abscha¨tzungen der Differenz zwischen Meß– und Modellwert r◦ fu¨r
verschiedene thermodynamische Eigenschaften wa¨ssriger Lo¨sungen zur Berechnung
der Gewichte w◦l im ersten Regressionsschritt.
Eigenschaft a r◦ Eigenschaft
a r◦
Φ 0,002 γ 0,005
a1 0,002 E 0,00013
α 0,05 ΦL 20
L1 5 ∆dilH 20
∆solH 150 ∆mixH 2
ΦCp 1
a Φ: osmotischer Koeffizient, γ: mittlerer Aktivita¨tskoeffizient oder Aktivita¨ts-
koeffizient eines Ions, a1: Wasseraktivita¨t, E: Elektrodenpotential einer Galvani-
schen Zelle [V], α: Dissoziationsgrad von HSO−4 ,
ΦL: scheinbare relative mola-
re Enthalpie [Jmol−1], L1: partielle molare Enthalpie von H2O [Jmol
−1], ∆dilH:
Verdu¨nnungswa¨rme [Jmol−1], ∆solH: Lo¨sungswa¨rme [Jmol
−1], ∆mixH: Mischungs-
enthalpie [Jmol−1], ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t [Jmol
−1K−1]
definiert. Dabei ist (xkl, ykl) eine Messung aus Datensatz l, y(xkl, P1,. . . ,PM)
der Modellwert zur Messung in Abha¨ngigkeit von den Modellparametern
P1, . . . , PM und wkl ein Gewicht fu¨r den k–ten Meßwert des Datensatzes.√
1/wl kann als Abscha¨tzung der Standardabweichung σl fu¨r Datensatz l auf-
gefaßt werden. Damit ist das Problem eng an die sogenannte
”
Chi–Quadrat“







ykl − y(xkl, P1, . . . , PM)
σl
)2
minimiert. Bis hierhin entspricht die Vorgehensweise derjenigen von Clarke
und Glew [1985]. Da die Gewichte wl a priori nicht bekannt sind, wird die
Regression in zwei Schritten vollzogen. Im ersten Schritt wird der Differenz
zwischen Meß– und Modellwert fu¨r jede thermodynamische Eigenschaft ein
abgescha¨tzter Wert r◦ zugewiesen (siehe Tabelle 4.2), so daß das Gewicht









annimmt. Die mit diesen Gewichten durchgefu¨hrte Regression fu¨hrt zu ei-
nem ersten Parametersatz P ′1, . . . , P
′
M mit dessen Hilfe dann die endgu¨ltigen
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Gewichte entsprechend Gleichung 4.7 berechnet werden. Mit diesen Gewich-
ten wird die Regression wiederholt, womit die endgu¨ltigen Modellparameter
bestimmt sind.
Im Rahmen der in Kapitel 5 folgenden Anwendungen des Regressionsver-







der Modellwerte y(xkl) eines Datensatzes mit Nl Meßwerten (xkl, ykl) und









definiert ist, als Maß fu¨r die Gu¨te der Regression angegeben.
KAPITEL 5
Parametrisierung des PSC–Modells
Das vollsta¨ndige thermodynamische Modell des Systems H+ – NH+4 – Na
+
– SO2−4 – NO
−
3 – Cl
− – H2O basiert auf den Parametrisierungen des PSC–
Modells fu¨r alle auftretenden bina¨ren Teilsysteme. Darauf aufbauend er-
folgt die Parametrisierung des Modells fu¨r mo¨glichst alle terna¨ren Teilsys-
teme, wobei die Modellparameter fu¨r die beiden bina¨ren Teilsysteme eines
terna¨ren Systems unvera¨ndert bleiben. Eine daru¨ber hinausgehende Ein-
beziehung der quaterna¨ren Teilsysteme ist i.a. aufgrund der sehr du¨nnen
Datenbasis nicht mo¨glich. Glu¨cklicherweise schließen Clegg et al. [1992] aus
der Untersuchung einiger quaterna¨rer Systeme, daß eine u¨ber die terna¨ren
Systeme hinausreichende Parametrisierung nicht erforderlich sein sollte. Ta-
belle 5.1 entha¨lt diejenigen bina¨ren Teilsysteme, fu¨r die das PSC–Modell be-
reits in fru¨heren Studien parametrisiert wurde. Modellparameter aus diesen
Arbeiten werden hier unvera¨ndert u¨bernommen. In Tabelle 5.2 sind bina¨re
und terna¨re Systeme aufgefu¨hrt, fu¨r die das PSC–Modell in der vorliegenden
Arbeit wiederholt oder erstmalig temperaturabha¨ngig parametrisiert wird.
Die Verwendung von Gleichungssatz I (siehe Kapitel 2) fu¨r das PSC–Modell
erfordert die erneute Behandlung einiger Teilsysteme, die bereits von Clegg
et al. [1998b] temperaturabha¨ngig parametrisiert wurden (NH4NO3 – H2O,
HNO3 – NH4NO3 – H2O, H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O und (NH4)2SO4 –
NH4NO3 – H2O). Diejenigen Systeme, die erstmalig mit dem PSC–Modell
temperatuabha¨ngig behandelt werden, sind in den Tabellen 5.1 und 5.2
durch Fettdruck hervorgehoben. Dabei nimmt das PSC–Modell fu¨r das Sys-
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Tabelle 5.1: Bina¨re Systeme, fu¨r die auf bereits vero¨ffentlichte Parametrisierungen
zuru¨ckgegriffen wird a
System mmax
b T [K] c
HCl – H2O 20 269,08 – 333,15 Carslaw et al. [1995]
HNO3 – H2O ∞ 180,00 – 333,00 Carslaw et al. [1995]
NaCl – H2O 10,4 236,00 – 603,00 Archer und Carter [2000]
(NH4)2SO4 – H2O 36,0 252,75 – 381,35 Clegg et al. [1995a]
a Systeme, fu¨r die das PSC–Modell erstmalig temperaturabha¨ngig parametrisiert
wird, sind fett gedruckt. b Maximalkonzentration der untersuchten Lo¨sungen.
c Temperaturbereich der verwendeten Messungen.
tem NaCl – H2O eine Sonderstellung ein, da fu¨r dessen Parametrisierung
Tabelle 5.2: Parametrisierte bina¨re und terna¨re Systeme. a
System mmax
b T [K] c
H2SO4 – H2O 39,652 180,00 – 383,46
NaNO3 – H2O 339,280 234,00 – 373,45
Na2SO4 – H2O 3,814 272,48 – 383,14
NH4Cl – H2O 22,757 258,15 – 373,15
NH4NO3 – H2O 237,346 298,15 – 373,15
HCl – NaCl – H2O 6,000 258,50 – 323,15
HCl – NH4Cl – H2O 25,606 198,15 – 313,15
HNO3 – H2SO4 – H2O 39,378 190,00 – 298,15
HNO3 – NaNO3 – H2O 28,814 247,85 – 338,15
HNO3 – NH4NO3 – H2O 103,846 237,65 – 328,15
H2SO4 – Na2SO4 – H2O 29,488 273,15 – 383,46
H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O 59,880 253,05 – 323,15
NaCl – NaNO3 – H2O 26,860 248,65 – 373,15
NaCl – Na2SO4 – H2O 6,862 251,45 – 373,15
NaCl – NH4Cl – H2O 11,040 263,15 – 333,15
NaNO3 – Na2SO4 – H2O 16,793 273,15 – 348,15
NaNO3 – NH4NO3 – H2O 69,426 246,75 – 333,15
Na2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O 10,178 252,15 – 373,15
NH4Cl – NH4NO3 – H2O 86,016 253,15 – 348,15
NH4Cl – (NH4)2SO4 – H2O 13,923 273,15 – 353,15
NH4NO3 – (NH4)2SO4 – H2O 73,323 273,15 – 313,15
a Systeme, fu¨r die das PSC–Modell erstmalig temperaturabha¨ngig parametrisiert
wird, sind fett gedruckt. b Maximalkonzentration der untersuchten Lo¨sungen.
c Temperaturbereich der verwendeten Messungen.
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anstelle von Labormessungen die von Archer und Carter [2000] berechneten
thermodynamischen Eigenschaften verwendet werden. Grundsa¨tzlich ist es
vorzuziehen, eine Parametrisierung auf Messungen zu stu¨tzen, aber in die-
sem Fall erscheint eine erneute Auswertung der großen Zahl fu¨r NaCl – H2O
Lo¨sungen vorliegender Labormessungen zu aufwendig.
5.1 H2SO4 – H2O
Sulfat hat oft einen hohen Anteil an der Gesamtmasse des atmospha¨rischen
Aerosols [Putaud et al., 2004]. Stratospha¨rische Aerosolpartikel bestehen
hauptsa¨chlich aus wa¨ssrigem H2SO4 [Hendricks, 1997]. Aufgrund der Be-
deutung der wa¨ssrigen Schwefelsa¨ure fu¨r das atmospha¨rische Aerosol wird
die Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r das System H2SO4–H2O hier
ausfu¨hrlich behandelt. Wegen ihrer Bedeutung fu¨r die chemische Industrie
werden die thermodynamischen Eigenschaften wa¨ssriger Schwefelsa¨ure seit
vielen Jahren eingehend untersucht. Einige der neueren Studien sind die
Arbeiten von Staples [1981], Zeleznik [1991], Clegg et al. [1994b] oder Clegg
und Brimblecombe [1995a]. Fu¨r atmospha¨rische Anwendungen ist eine Be-
handlung der thermodynamischen Eigenschaften wa¨ssriger Schwefelsa¨ure
bis hin zu hohen Konzentrationen (ca. 80Gew. %) und sehr niedrigen Tem-
peraturen von ca. 180K erforderlich.
Clegg und Brimblecombe [1995a] haben das PSC–Modell bereits fu¨r den
Bereich von 0 bis 40mol kg−1 H2SO4 bei Temperaturen von unter 200
bis 328K parametrisiert. Seitdem sind zwei Vero¨ffentlichungen erschie-
nen, die Messungen des Dissoziationsgrades von HSO−4 u¨ber einen großen
Konzentrations– und Temperaturbereich beinhalten [Knopf et al., 2003,
Lund Myhre et al., 2003]. Das Modell von Clegg und Brimblecombe ist
insbesondere bei hohen Konzentrationen und niedrigen Temperaturen nicht
in der Lage diese Messungen zu reproduzieren [Knopf et al., 2003]. Da zu
erwarten ist, daß eine verbesserte Approximation des Dissoziationsgrads
von HSO−4 zu einer ho¨heren Genauigkeit bei der Berechnung von Akti-
vita¨ten in mehrkomponentigen Lo¨sungen fu¨hrt, die H2SO4 enthalten, wird
hier eine erneute Parametrisierung des PSC-Modells fu¨r H2SO4 – H2O
Lo¨sungen unter Einschluß der Resultate von Knopf et al. [2003] und Lund
Myhre et al. [2003] durchgefu¨hrt.
5.1.1 Dissoziationskonstante von HSO−4




+(aq) + HSO−4 (aq)
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bei Konzentrationen unterhalb von 40mol kg−1 und 298,15K gro¨ßtenteils
abgeschlossen ist [Young et al., 1959]. Hier wird angenommen, daß dies fu¨r
den genannten Konzentrationsbereich auch bei anderen Temperaturen der
Fall ist. Die zweite Dissoziation
HSO−4 (aq) 
 H
+(aq) + SO2−4 (aq) (5.1)









muß explizit beru¨cksichtigt werden. Clegg und Brimblecombe [1995a] ver-
wenden den Ausdruck
logxKHSO−4 = 560,950 5− 102,515 4 lnT
− 1,117 033 · 10−4 T 2 + 0,247 753 8 T − 13 273,75
T
(5.3)
fu¨r die Dissoziationskonstante des Hydrogensulfat–Ions. Diese Beziehung
beruht auf einer Abscha¨tzung des Wertes fu¨r die molare Dissoziationskon-
stante KHSO−4 bei 298,15K von 0,010 5mol kg
−1 [Pitzer et al., 1977] und
der von Dickson et al. [1990] vorgeschlagenen Temperaturabha¨ngigkeit. Die
Verwendung dieses Ausdrucks fu¨r niedrige Temperaturen stellt allerdings ei-
ne Extrapolation dar, da Dickson et al. den Temperaturbereich von 283,15
bis 523K untersucht haben. Knopf et al. [2003] bemerken, daß die zwei-
te Dissoziationsreaktion des H2SO4(aq) bei Verwendung der Dissoziations-
konstante von Dickson et al. [1990] fu¨r Temperaturen unterhalb ca. 233K
einen endothermen Charakter annimmt, obwohl sie fu¨r Raumtemperatur
und ho¨here Temperaturen exotherm ist. Knopf et al. schlagen basierend auf
ihren Messungen des Dissoziationsgrads von HSO−4 eine alternative Bezie-
hung fu¨r die Dissoziationskonstante vor, die einen exothermen Character
der zweiten Dissoziationsreaktion u¨ber den Temperaurbereich von etwa 100
bis 500K gewa¨hrleistet. 1 Allerdings haben im Rahmen der vorliegenden
Arbeit durchgefu¨hrte Testrechnungen gezeigt, daß osmotische Koeffizienten
und insbesondere die scheinbare relative molare Enthalphie von H2SO4(aq)
1Die in Knopf et al. [2003] angegebene Dissoziationskonstante von HSO−4 soll mit dem
Theorem von Nernst konstistent sein, das besagt, daß die Entropiea¨nderung jeder Reak-
tion verschwindet, wenn die Temperatur gegen 0K strebt [Berry et al., 2000]. Bei na¨herer
Betrachtung ist diese Konsistenz allerdings nur oberhalb ca. 100K gegeben. Unterhalb
dieser Temperatur strebt die aus der in Knopf et al. vorgeschlagenen Gleichgewichtskon-
stante berechnete Entropiea¨nderung der Reaktion 5.1 gegen −∞.
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bei Verwendung der von Knopf et al. [2003] vorgeschlagenen Beziehung fu¨r
die Dissoziationskonstante mit dem PSC–Modell nicht zufriedenstellend ap-
proximiert werden ko¨nnen. Aus Mangel an Alternativen wird daher in der
vorliegenden Arbeit auf den Ausdruck 5.3 nach Clegg und Brimblecombe
[1995a] fu¨r die Dissoziationskonstante der Reaktion 5.1 zuru¨ckgegriffen.
Die HSO−4 –Konzentration muß wa¨hrend der Anpassung des PSC–Modells
an verfu¨gbare thermodynamische Daten zur Berechnung der Residuen be-
kannt sein. Zu diesem Zweck wird Gleichung 5.2 mit dem Verfahren von
Brent [Brent, 1973] iterativ gelo¨st.
5.1.2 Modifikation der Modellgleichungen
Da der Dissoziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions nicht a priori bekannt
ist, mu¨ssen die Gleichungen des PSC–Modells auf vollsta¨ndig dissoziier-
tes HSO−4 umgestellt werden [Clegg und Brimblecombe, 1995a]. Auf Basis
vollsta¨ndiger Dissoziation ist die u¨berschu¨ssige Gibbs–Energie durch
g′E
RT







gegeben. Dabei ist x′1 bzw. x
′
I der Molenbruch des Lo¨sungsmittels bzw. der











x′I = 1− x′1 .
Der entsprechende sto¨chiometrische mittlere Aktivita¨tskoeffizient f ′± bzw.












f ′1 = f1
x1
x′1
erhalten. Der sto¨chiometrische osmotische Koeffizient ist durch
Φst = − a1
3M1mH2SO4
gegeben. Partielle Differentiation von Gleichung 5.4 bezu¨glich der Tempera-
tur liefert die scheinbare relative molare Enthalphie auf Basis vollsta¨ndiger
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Dissoziation des HSO−4 :





































Da die Temperaturabha¨ngigkeit der zweiten Dissoziation des H2SO4(aq) zu
sehr komplizierten analytischen Ableitungen der Gleichungen 5.5 und 5.6
fu¨hren wu¨rde, wird die Differentiation numerisch mit einfachen zentrierten
Differenzen der Schrittweite 0,01K durchgefu¨hrt.
5.1.3 Anwendung des Regressionsverfahrens
Fu¨r wa¨ssrige H2SO4 Lo¨sungen stehen eine Vielzahl von Meßdaten zur Ver-
fu¨gung, deren Vero¨ffentlichung teilweise u¨ber ein Jahrhundert zuru¨ckliegt.
Der hier verwendete Datensatz setzt sich aus isopiestischen Messun-
gen, direkten Dampfdruckmessungen, EMK Messungen, Messungen der
Verdu¨nnungswa¨rme, des Dissoziationsgrads von HSO−4 , der Gefrierpunkts-
erniedrigung und der Lo¨slichkeit von Schwefelsa¨uretetrahydrat zusammen.
Abgesehen von verschiedenen aktuellen Messungen des osmotischen Koef-
fizienten bei 298,15K [Rard, 1996], der Verdu¨nnungsenthalpie bei 283,15,
293,15 und 313,15K [Ru¨tten et al., 1998] sowie des Dissoziationsgrads
[Knopf et al., 2003, Lund Myhre et al., 2003] entspricht der Datensatz
demjenigen, den Clegg und Brimblecombe [1995a] verwendet haben. Fu¨r
genauere Informationen zu den verwendeten Labormessungen wird auf
diese Arbeit verwiesen.
Das in Abschnitt 4.2 beschriebene Regressionsverfahren wird in zwei Schrit-
ten angewandt. Im ersten Schritt fließen ausschließlich osmotische Koeffizi-
enten, EMK Messungen und der Dissoziationsgrad von HSO−4 bei 298,15K
in die Regression ein. Der auf diese Art und Weise gewonnene Parametersatz
fu¨r 298,15K wird im zweiten Regressionsschritt zusammen mit Messungen
der oben genannten thermodynamischen Eigenschaften bei anderen Tem-
peraturen, Lo¨slichkeitsmessungen und Messungen kalorimetrischer Gro¨ßen
verwendet um die Temperaturabha¨ngigkeit der Modellparameter zu bestim-












Tabelle 5.3: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger Schwefelsa¨urelo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gew. d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ (iso) 32(32)( 5) 0,091 4,376 NaCl g,i 298,15 3,82 · 10−3 −3,26 · 10−3 Scatchard et al. [1938]
Φ (iso) 23(23)( 2) 0,091 2,830 KCl g,i 298,15 5,12 · 10−3 −5,17 · 10−3 Scatchard et al. [1938]
Φ (iso) 18(18)( 3) 0,019 4,349 NaCl 0.25 g 298,15 3,43 · 10−3 2,44 · 10−3 Sheffer et al. [1939]
Φ (iso) 53(53)( 0) 0,195 3,136 KCl 0.25 g 298,15 3,88 · 10−3 −3,79 · 10−3 Robinson [1939]
Φ (dd) 20(20)( 5) 1,918 22,63 1.0 g 298,15 3,61 · 10−3 −1,06 · 10−3 Shankman und Gordon [1939]
Φ (iso) 33(33)(27) 4,376 7,937 NaOH 1.0 g 298,15 3,32 · 10−3 9,30 · 10−4 Stokes [1945]
Φ (iso) 12(12)( 0) 2,083 4,354 NaCl 1.0 g 298,15 3,37 · 10−3 2,65 · 10−3 Robinson [1945]
Φ (gp) 23(23)( 5) 0,188 6,130 1.0 h 200,05 – 272,56 1,38 · 10−2 1,52 · 10−3 Gable et al. [1950]
Φ (dd) 12(11)( 7) 1,133 40,79 0.1 g 298,15 3,89 · 10−3 −1,41 · 10−3 Jones [1951]
Φ (dd) 3( 3)( 0) 13,88 27,74 1.0 g 298,15 1,78 · 10−3 −3,69 · 10−4 Hornung und Giauque [1955b]
Φ (iso) 8( 8)( 2) 1,450 4,096 NaCl 1.0 h 273,15 3,97 · 10−3 −7,17 · 10−4 Platford [1973]
Φ (iso) 4( 4)( 0) 0,141 0,170 KCl 1.0 g 298,15 3,61 · 10−3 −5,21 · 10−3 Rard und Miller [1981b]
Φ (iso) 16(16)( 0) 2,091 4,356 NaCl 1.0 g 298,15 1,64 · 10−3 −5,93 · 10−4 Rard und Miller [1981a]
Φ (iso) 44(44)( 0) 0,346 4,361 NaCl 1.0 g 298,15 1,62 · 10−3 4,96 · 10−4 Rard [1983]
Φ (dd) 108(67)(40) 1,000 >100 Gew% j 1.0 g 298,15 1,70 · 10−3 1,07 · 10−4 Giauque et al. [1960]
Φ (iso) 10(10)( 0) 0,275 0,705 KCl 1.0 g 298,15 1,55 · 10−3 1,67 · 10−3 Rard [1996]
Φ (iso) 44(44)( 5) 0,504 4,189 NaCl 1.0 h 323,15 2,70 · 10−3 1,60 · 10−4 Clegg et al. [1996]
α 7( 7)( 0) 0,0003 0,050 1.0 g 298,15 7,81 · 10−3 −0,012 Sherrill und Noyes [1926]
α 16(15)( 5) 0,050 40,06 1.0 g 298,15 3,45 · 10−2 −0,090 Hood und Reilly [1957]
α 13(13)( 3) 0,552 29,23 k 1.0 g 298,15 2,59 · 10−2 0,048 Young et al. [1959]
α 13(13)( 0) 0,336 21,20 k 1.0 h 273,15 – 323,15 5,33 · 10−2 −0,046 Young et al. [1959]
α 13(13)( 0) 0,0009 2,634 1.0 g 298,15 1,67 · 10−2 0,024 Lindstrom und Wirth [1969]
α 18(17)( 0) 0,264 42,62 1.0 g 298,15 3,85 · 10−2 0,068 Chen und Irish [1981]
α 84(77)( 1) 1,430 44,04 1.0 h 213,00 – 296,00 5,96 · 10−2 −0,070 Lund Myhre et al. [2003]
Fortsetzung auf der na¨chsten Seite
a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten
Konzentrationsbereichs von 0 – 40 mol kg−1 bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb dieses Bereichs. b Minimale bzw.
maximale Molalita¨t der untersuchten Lo¨sungen, c Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen bzw. Typ der Galvanischen Zelle
bei EMK Messungen. d Gewicht der Residuen in der Regression. e mittlerer quadratischer Fehler des Modells, f modifizierter
mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8), g verwendet im ersten Regressionsschritt, h verwendet im zweiten Regressions-
schritt, i Meßwerte bei Konzentrationen unterhalb bzw. oberhalb 1 mol kg−1 werden mit 0,25 bzw. 0,75 gewichtet. j In Giauque
et al. [1960] ist die aus Dampfdruckmessungen und anderen Daten berechnete relative partielle molare Gibbs–Energie von Wasser
G◦1−G1 tabuliert. Dieser Wert steht mit der Wasseraktivita¨t a1 u¨ber G1 − G◦1/RT= ln a1 in Beziehung. k Konzentrationsangaben



















b mmax b c Gew. d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
α 96(96)( 0) 0,540 15,23 h,l 181,00 – 326,00 7,63 · 10−2 −0,15 Knopf et al. [2003]
EMK m 5( 5)( 1) 0,051 8,206 II 1.0 g 298,15 1,55 · 10−4 1,11 · 10−5 Randall und Cushman [1918]
EMK m 10(10)( 0) 0,054 3,499 III 1.0 g 298,15 2,38 · 10−4 −4,33 · 10−6 Vosburgh und Craig [1929]
EMK m 7( 7)( 1) 0,051 2,386 II 1.0 g 298,15 1,17 · 10−4 −1,96 · 10−5 MacDougall und Blumer [1933]
EMK m 6( 6)( 3) 0,0050 1,041 II n 1.0 g 298,15 1,44 · 10−4 3,55 · 10−5 Trimble und Ebert [1933]
EMK m 5( 5)( 0) 0,0010 0,020 IV m 1.0 g 298,15 1,37 · 10−4 7,84 · 10−5 Shrawder und Cowperthwaite [1934]
EMK 20(20)( 8) 0,0010 0,020 IV m 1.0 h 273,15 – 323,15 2,17 · 10−4 −2,81 · 10−5 Shrawder und Cowperthwaite [1934]
EMK m 7( 7)( 2) 0,100 4,000 II 1.0 g 298,15 1,82 · 10−4 3,87 · 10−5 Tartar et al. [1941]
EMK m,o 17(17)( 0) 0,100 7,199 I 1.0 g 298,15 1,40 · 10−4 −4,66 · 10−5 Beck et al. [1959]
EMK 60(60)( 0) 0,100 7,199 I 1.0 h 278,15 – 328,15 2,36 · 10−4 −1,03 · 10−5 Beck et al. [1959]
EMK 9( 9)( 0) 0,100 7,972 II 1.0 g 298,15 6,62 · 10−5 −1,18 · 10−6 Beck et al. [1960]
EMK 45(45)( 6) 0,100 7,972 II 1.0 h 278,15 – 328,15 2,33 · 10−4 1,02 · 10−5 Beck et al. [1960]
EMK 5( 5)( 0) 0,0073 0,096 I 1.0 g 298,15 1,93 · 10−4 7,71 · 10−5 Covington et al. [1965b]
EMK 13(13)( 0) 0,0073 0,096 II n 1.0 g 298,15 1,80 · 10−4 −3,01 · 10−5 Covington et al. [1965b]
∆dilH 45(45)( 7) 0,0031 3,679 1.0
h 298,15 22,4 −0,022 Groenier [1931]
∆dilH 11(11)( 6) 0,0031 0,050 1.0
h 298,15 215 −0,016 Lange et al. [1933]
∆dilH 60(25)( 5) 0,506 >100 Gew%
p,q 1.0 h 298,15 32,1 2,94 · 10−3 Kunzler und Giauque [1952a]
∆dilH 24(24)( 0) 0,0010 6,423 1.0
h 298,15 13,6 −0,013 Wu und Young [1980]
∆dilH 10(10)( 0) 6,074 30,86
p,q,r 1.0 h 253,15 71,5 0,013 Kunzler und Giauque [1952a]
∆dilH 33(33)( 7) 6,808 6,808 0.25
h 283,15 – 313,15 74,2 −0,010 Ru¨tten et al. [1998]
Cp 36(30)( 0) 0,035 100 Gew% 1.0 h 293,15 2,87 1,52 · 10−3 Biron [1899]
Fortsetzung auf der na¨chsten Seite
a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten Konzentrationsbereichs von 0 –
40 mol kg−1 bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb dieses Bereichs. b Minimale bzw. maximale Molalita¨t der untersuchten Lo¨sungen, c Bezugsstandard
bei isopiestischen Messungen bzw. Typ der Galvanischen Zelle bei EMK Messungen. d Gewicht der Residuen in der Regression. e mittlerer quadratischer Fehler des
Modells, f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8), g verwendet im ersten Regressionsschritt, h verwendet im zweiten Regressionsschritt,
l Fu¨r Temperaturen unter– bzw. oberhalb von 290 K wird das Gewicht 1,0 bzw. 0,1 verwendet. m Umrechnung von internationalen auf absolute Volt. n Fu¨r
Konzentrationen unterhalb von 0,04 mol kg−1 wird ein Gewicht von 0,5 verwendet, da das Elektrodenpotential in diesem Konzentrationsbereich durch gelo¨stes Hg2SO4
beeinflußt wird [Clegg et al., 1994b]. o Elektrodenpotentiale sind in V(int) angegeben. p Die Verdu¨nnungswa¨rme wird u¨ber ∆dilH =
Φ L(m2)−ΦL(m1) = (∆A)L1
aus der relativen partiellen Enthalpie L1 von H2O berechnet [Clegg und Brimblecombe, 1995a] (siehe Tabelle III in Kunzler und Giauque [1952a]). q Korrektur der
Konzentrationen entsprechend den Angaben in Giauque et al. [1960]. r Die tabulierten Werte fu¨r L1 beruhen auf H◦1 = 0 bei 298,15 K und werden durch Addition













b mmax b Gew. d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Cp 16( 13)( 1) 0,658 126 1.0 h 313,15 1,46 −1,41 · 10−3 Socolik [1932]
Cp 13( 13)( 4) 0,044 2,230 s 1.0 h 298,15 4,60 0,060 Randall und Taylor [1941]
Cp 67( 31)( 3) 1,149 >100 Gew% q 1.0 h 298,15 0,86 1,90 · 10−3 Kunzler und Giauque [1952a]
Cp 11( 11)( 0) 4,509 30,87 1.0 h 253,15 2,55 −0,041 Kunzler und Giauque [1952a]
Cp 12( 12)( 0) 27,75 27,75 1.0 h 238,71 – 306,41 1,38 9,13 · 10−4 Rubin und Giauque [1952]
Cp 12( 12)( 4) 18,50 18,50 1.0 h 181,74 – 297,62 2,12 −0,028 Kunzler und Giauque [1952c]
Cp 3( 3)( 0) 18,50 18,50 1.0 h 244,31 – 258,93 2,02 −0,021 Hornung und Giauque [1955a]
Cp 8( 8)( 0) 13,88 13,88 1.0 h 250,96 – 305,06 2,10 −0,019 Hornung und Giauque [1955a]
Cp 11( 11)( 3) 9,247 9,247 1.0 h 213,74 – 299,76 2,77 0,046 Hornung und Giauque [1956]
Cp 10( 10)( 1) 8,538 8,538 1.0 h 230,18 – 296,61 3,64 0,088 Hornung und Giauque [1956]
Cp 11( 11)( 3) 6,938 6,938 1.0 h 213,17 – 295,68 4,14 0,054 Hornung und Giauque [1956]
Cp 9( 9)( 0) 0,052 0,563 1.0 h 298,15 1,83 −0,013 Larson et al. [1982]
Cp 8( 8)( 2) 0,103 1,013 1.0 h 298,15 3,98 −0,066 Hovey und Hepler [1990]
Cp 24( 24)( 4) 0,103 1,013 1.0 h 283,15 – 328,15 2,49 −0,017 Hovey und Hepler [1990]
∆K 20( 20)( 0) 7,846 22,24 1.0 h 221,35 – 244,74 1,50 2,00 Gable et al. [1950]
L1 t 40( 40)( 0) 2,000 40,00 h,u 170,00 – 210,00 269 −0,13 Clegg und Brimblecombe [1995a]
1426(1295)(181) 0,0010 >100 Gew% 170,00 – 328,15
Φ: sto¨chiometrischer osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso), direkter Dampfdruckmessung (dd) oder Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp),
α: Dissoziationsgrad von HSO−4 , EMK: Elektrodenpotential, ∆dilH: Verdu¨nnungswa¨rme, Cp: Wa¨rmekapazita¨t, ∆K: Differenz der Aktivita¨tsprodukte bei Sa¨ttigung
bezu¨glich H2SO4·4H2O(cr) bei zwei verschiedenen Temperaturen, L1: Partielle molare Enthalpie von H2O. a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in
Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten Konzentrationsbereichs von 0 – 40 mol kg−1 bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb
dieses Bereichs. b Minimale bzw. maximale Molalita¨t der untersuchten Lo¨sungen, d Gewicht der Residuen in der Regression. e mittlerer quadratischer Fehler des
Modells, f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8), g verwendet im ersten Regressionsschritt, h verwendet im zweiten Regressionsschritt, q
Korrektur der Konzentrationen entsprechend den Angaben in Giauque et al. [1960]. s Die tabellierten Wa¨rmekapazita¨ten beziehen sich auf Gramm H2O. t 40 Werte
der partiellen molaren Enthalpie von H2O, berechnet mit dem Modell von Clegg und Brimblecombe [1995a]. u Die Wahl des Gewichts resultiert aus der Schwankung
von L1 im Konzentrationsbereich von 2 bis 40 mol kg
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a) Isopiestische und direkte Dampfdruckmessungen
Seit Abschluß der Arbeit von Clegg und Brimblecombe [1995a] wurden ei-
nige weitere Studien vero¨ffentlicht, die sich mit den thermodynamischen Ei-
genschaften von H2O in wa¨ssriger Schwefelsa¨ure bescha¨ftigen. Rard [1996]
hat isopiestische Messungen bei 298,15K mit KCl als Bezugsnorm durch-
gefu¨hrt. Becker et al. [1995] bzw. Yao et al. [1999] variieren in ihren Messun-
gen des H2O–Dampfdrucks die Temperatur bei konstanter Schwefelsa¨ure-
konzentration von 16 und 35 Gewichtsprozent bzw. 10,19mol kg−1. Mas-
succi et al. [1996] und Zhang et al. [1993a] haben Messungen des H2O–
Dampfdrucks u¨ber ausgedehnte Konzentrations– und Temperaturbereiche
vero¨ffentlicht. In den genannten vier Studien liegt der Schwerpunkt auf tie-
fen Temperaturen. Die Resultate von Zhang et al. liegen nur in graphischer
Form oder in Form von Regressionsgleichungen vor. Die genannten Dampf-
druckmessungen werden zur Kontrolle der Parametrisierung verwendet.
Die Wichtung und Selektion der Messungen orientiert sich an Clegg et al.
[1994b]. Da die Datenmenge fu¨r stark konzentrierte Lo¨sungen sehr begrenzt
ist, werden fu¨r Konzentrationen oberhalb 16mol kg−1 H2SO4 27 osmotische
Koeffizienten in die Regression einbezogen, die sich aus den Angaben in
Tabelle 1 der Arbeit von Giauque et al. [1960] bestimmen lassen. Neben
den Messungen bei 298,15K stehen nur zwei Datensa¨tze osmotischer Ko-
effizienten bei 273,15 [Platford, 1973] und 323,15K [Clegg et al., 1996] zur
Verfu¨gung. Abbildung 5.1 zeigt die Differenzen zwischen den gemessenen
und modellierten sto¨chiometrischen osmotischen Koeffizienten. Daß die Dif-
ferenzen teilweise einen zyklischen Verlauf mit der Konzentration aufweisen,
deutet darauf hin, daß die optimale Anpassung des Modells an die Meßdaten
nicht vollsta¨ndig gelungen ist. Im Hinblick auf die Gro¨ße des abgedeckten
Konzentrationsbereichs sind die Abweichung allerdings vertretbar.
b) EMK Messungen
Messungen der Elektrodenpotentiale sind fu¨r die folgenden Galvanischen
Zellen verfu¨gbar:
(Pt)H2|H2SO4(m)|PbSO4,PbO2(Pt) (Zelle I)















































































Abbildung 5.1: Residuen des sto¨chiometrischen osmotischen Koeffizienten in wa¨ss-
riger Schwefelsa¨ure in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der H2SO4 Konzentration.
(a): fu¨r isopiestische Messungen bei 298,15 K; (b): fu¨r direkte Dampfdruckmessungen
und nach Giauque et al. [1960] berechnete osmotische Koeffizienten bei 298,15 K; (c):
fu¨r isopiestische Messungen bei anderen Temperaturen und aus der Gefrierpunktser-
niedrigung berechnete osmotische Koeffizienten. Symbole: × Scatchard et al. [1938],
∗ Sheffer et al. [1939],   Robinson [1939],  Shankman und Gordon [1939],  Sto-
kes [1945], 4 Robinson [1945], • Gable et al. [1950], N Jones [1951], 5 Hornung
und Giauque [1955b], + Giauque et al. [1960], ·3Platford [1973], 3 Rard und Miller
[1981b], H Rard und Miller [1981a],  Rard [1983],  Clegg et al. [1996], D Rard
[1996].
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Hg,Hg2SO4|H2SO4(m)|PbSO4,PbO2(Pt) (Zelle III)





















Bei niedrigen Molalita¨ten kann gelo¨stes PbSO4 oder Hg2SO4 bedeutend zur
Konzentration der Lo¨sung beitragen. Aus diesem Grund werden einige Mes-
sungen mit den Zellen II und IV bei niedriger Molalita¨t ausgeschlossen oder
mit einem niedrigeren Gewicht versehen (siehe Tabelle 5.3). Die Vorgehens-
weise entspricht derjenigen von Clegg et al. [1994b]. Bei 298,15K liegen
zwei bzw. sechs Datensa¨tze fu¨r die Zellen I bzw. II vor. Clegg et al. [1994b]
bemerken teilweise systematische Differenzen zwischen den in den verschie-
denen Studien verwendeten Standardelektrodenpotentialen, die auf feinen
Unterschieden im physischen und chemischen Zustand des Elektrodenmate-
rials beruhen. Zur Korrektur wird das Standardelektrodenpotential E◦ fu¨r
die einzelnen Messungen bei 298,15K berechnet und die Abweichung ∆E◦
mittels der Regressionsgleichung
E◦(Experiment) = E◦(Modell) + ∆E◦
bestimmt. Zur Berechung der hierzu beno¨tigten Aktivita¨tskoeffizienten wird
das Modell ohne Beru¨cksichtigung der Korrekturen angewendet. Nennens-
werte Abweichungen ergeben sich fu¨r die Resultate von Covington et al.
[1965b] (Zelle I) und MacDougall und Blumer [1933] bzw. Trimble und
Ebert [1933] (Zelle II). Die zugeho¨rigen Werte fu¨r ∆E◦ sind −0,79, −0,28
und -0,35mV. Zur Beschreibung der Temperaturabha¨ngigkeit der Standar-
delektrodenpotentiale wird die allgemeine Form







+ 1 · 10−3 r3(T ln T − T◦ ln T◦) (5.7)
mit der Referenztemperatur T◦ = 298,15K gewa¨hlt [Clegg und Brimblecom-
be, 1995a]. Die Parameter ri werden simultan mit den anderen Modellpa-
rametern bestimmt und sind in Tabelle 5.4 aufgelistet.
Abbildung 5.2 zeigt die Residuen der Elektrodenpotentiale. Die Residuen
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Abbildung 5.2: Residuen der Elektrodenpotentiale verschiedener Galvanischer Zellen im System H2SO4 – H2O in Abha¨ngigkeit
von der Quadratwurzel der H2SO4 Konzentration. (a): Zelle I, (b): Zelle II, (c): Zelle III, (d): Zelle I–IV bei 298,15 K, (e): Zelle IV.
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Abbildung 5.3: Dissoziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions bei 298,15 K in
Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der H2SO4 Konzentration. Die Daten von Knopf
et al. [2003] sind auf 298,15 K interpoliert. Die Linie entspricht der Berechnung mit
dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
c) Dissoziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions
Mehrere Spektroskopische Studien fallen in den Zeitraum nach der
Vero¨ffentlichung der Evaluierung von Clegg und Brimblecombe [1995a].
Die Ergebnisse von Tomikawa und Kanno [1998] liegen nur in graphischer
Form vor. Knopf et al. [2003] und Lund Myhre et al. [2003] haben den Dis-
soziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions u¨ber ausgedehnte Konzentrations–
und Temperaturbereiche bestimmt. Die Resultate von Knopf et al. sind
bei 298,15K im Vergleich mit anderen Studien zu hoch (siehe Abbildung
5.3) und werden deshalb in der Regression bei Temperaturen oberhalb von
290K mit einem reduzierten Gewicht versehen. Wie in Abbildung 5.4 zu
sehen ist, gelingt die Anpassung der Modellgleichungen an die Messungen
von Lund Myhre et al. [2003] und Knopf et al. [2003] nicht vollsta¨ndig.
Der Dissoziationsgrad wird unterhalb von ca. 210K bzw. oberhalb von ca.
250K u¨ber– bzw. unterscha¨tzt (siehe Abbildung 5.10 und 5.11).
d) Enthalpie
Mit den Messungen von Ru¨tten et al. [1998] bei 283,15, 293,15 und 313,15K
liegt neben den Resultaten von Kunzler und Giauque [1952a] eine weitere
Meßreihe der Verdu¨nnungswa¨rme wa¨ssriger Schwefelsa¨ure bei anderen Tem-
peraturen als 298,15K vor. Die Daten von Ru¨tten et al. weisen allerdings
eine breite Streuung auf (siehe Abbildung 5.5 unten) und werden daher
mit einem reduzierten Gewicht versehen. Die in der Regression verwende-























































Abbildung 5.4: Residuen des Dissoziationsgrads von HSO−4 . (a) bzw. (b): In
Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der H2SO4 Konzentration bei 298,15 K bzw.
anderen Temperaturen; (c): in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. + Sherrill und
Noyes [1926], × Hood und Reilly [1957], ∗ Young et al. [1959],   Lindstrom und
Wirth [1969],  Chen und Irish [1981],  Knopf et al. [2003], • Lund Myhre et al.
[2003].
































































1/2) / 2 [mol1/2/kg1/2]
(b)
Abbildung 5.5: Verdu¨nngsenthalpie von wa¨ssriger Schwefelsa¨ure in Abha¨ngigkeit
vom Mittelwert der Quadratwurzeln aus der Molalita¨t vor und nach der Verdu¨nnung.
(a): Ableitung der scheinbaren relativen molaren Enthalpie bezu¨glich
√
mH2SO4 . Die
Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametri-
sierten Modell. Fu¨r eine Darstellung der Daten bei niedriger Molalita¨t siehe Abbildung
1a in Wu und Young [1980]. (b): Residuen der Verdu¨nnungswa¨rme. Die Symbole in
(a) und (b) entsprechen den Messungen von Groenier [1931] (+), Lange et al. [1933]
(×), Kunzler und Giauque [1952a] bei 298,15 (∗) und 253,15 K (), Wu und Young
[1980] ( ) und Ru¨tten et al. [1998] ().
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ten Meßwerte der Verdu¨nnungswa¨rme sind im oberen Teil der Abbildung
5.5 als numerische Ableitung der scheinbaren relativen molaren Enthalpie
bezu¨glich der Quadratwurzel der H2SO4 Molalita¨t dargestellt.
Clegg und Brimblecombe [1995a] passen ihr Modell bei Temperaturen un-
terhalb von 240K an partielle molare Enthalpien von H2O an, die von Zelez-
nik [1991] berechnet wurden, um das Verhalten ihres Modells bei niedrigen
Temperaturen zu stabilisieren. Aus demselben Grund werden in der vorlie-
genden Arbeit fu¨r Konzentrationen von 2 bis 40mol kg−1 bei Temperaturen
von 180 bis 210K 40 mit dem Modell von Clegg und Brimblecombe [1995a]
berechnete partielle molare Enthalpien von H2O in der Regression verwen-
det.
e) Wa¨rmekapazita¨t
Zur Bestimmung der scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t von H2SO4(aq)
ist die Kenntnis ihres Wertes bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p erforder-
lich. Fu¨r diese Gro¨ße wird die Beziehung
ΦC◦p = s1 + s2(T − T◦) + s3(T − T◦)2 + s4(T − T◦)3 + s5(T − T◦)4 (5.8)
angesetzt. Die Parameter s1 bis s5 werden zusammen mit den anderen Mo-
dellparametern in der Regression bestimmt. Ihre Werte sind in Tabelle 5.4
aufgelistet. ΦC◦p steht mit der Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung ∆rCp der Disso-









4 )− ΦC◦p(HSO−4 )
= ΦC◦p − ΦC◦p(HSO−4 ) .
Basierend auf eigenen Wa¨rmekapazita¨tsmessungen haben Hovey et al.
[1988] und Hovey und Hepler [1990] Werte fu¨r ΦC◦p (−282,3 J mol−1K−1)
und ΦC◦p(HSO
−
4 ) (−17,8±0,8 J mol−1K−1) bei 298,15K bestimmt. Aus
diesen Angaben ergibt sich ein Wert von −264,5 J mol−1K−1 fu¨r ∆rCp.
Gleichung 5.8 liefert bei Verwendung des Werts fu¨r ΦC◦p(HSO
−
4 ) von Hovey
und Hepler −261,2 J mol−1K−1 fu¨r ∆rCp bei 298,15K. Der bei Dickson et al.
[1990] angegebene Wert, der auch implizit in der in der vorliegenden Arbeit
verwendeten Dissoziationskonstante des Hydrogensulfat–Ions enthalten ist,
lautet −275±17 J mol−1K−1. Die drei Werte stimmen gut u¨berein, und
auch die in der Regression bestimmte Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgradiger
Verdu¨nnung ΦC◦p ist bei 298,15K konsistent mit der Dissoziationskonstante
des Hydrogensulfat–Ions.
Da die scheinbaren molaren Eigenschaften von Ionen bei ho¨chstgra-
diger Verdu¨nnung additiv sind, la¨ßt sich ΦC◦p auch aus Eigenschaften
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anderer Elektrolyte bestimmen. Gardner et al. [1969] haben zu diesem
Zweck integrale Lo¨sungswa¨rmen verwendet und erhielten bei 298,15K
einen Wert von −295,4±17 J mol−1K−1. Gleichung 5.8 liefert bei dieser
Temperatur −279 J mol−1K−1. Abbildung 5.6 zeigt Wa¨rmekapazita¨ten

























Abbildung 5.6: Scheinbare molare
Wa¨rmekapazita¨t von H2SO4(aq) bei
ho¨chstgradiger Verdu¨nnung in Abha¨ngig-
keit von der Temperatur. Geschlossene
Linie: berechnet nach Gleichung 5.8; fette
punktierte Linie und Symbol x: Clegg und
Brimblecombe [1995a], +: Gardner et al.
[1969].
Die mit Gleichung 5.8 berechne-
ten Werte liegen unterhalb von
ca. 280K deutlich oberhalb bzw.
unterhalb den Ergebnissen von
Gardner et al. [1969] bzw. Clegg
und Brimblecombe [1995a]. Da
die u¨ber Gleichung 5.8 berech-
neten Werte fu¨r ΦC◦p bei niedri-




Ions und der Extrapolation des
Modells hin zu ho¨chstgradiger
Verdu¨nnung abha¨ngen, ist es frag-
lich ob sie in thermodynamischer
Hinsicht sinnvoll sind.
Zusa¨tzlich zu den von Clegg und
Brimblecombe [1995a] beru¨ck-
sichtigten Meßreihen der Wa¨rme-
kapazita¨t wa¨ssriger Schwefelsa¨ure
werden in der vorliegenden Arbeit
die von Socolik [1932] tabulierten
Messungen bei 313,15K verwendet. Clegg und Brimblecombe [1995a] haben
die Wa¨rmekapazita¨tsmessungen von Rubin und Giauque [1952], Kunzler
und Giauque [1952c], Hornung und Giauque [1955a] und Hornung und Gi-
auque [1956] bei konstanter Molalita¨t in Abha¨ngigkeit von der Temperatur
bei jeder der untersuchten Molalita¨ten von 240 bis 290K auf 10K Intervalle
interpoliert. Im Gegensatz zu dieser Vorgehensweise werden diese Messun-
gen hier unmodifiziert verwendet. Abbildung 5.7 zeigt die Residuen aller in
der Regression verwendeten Wa¨rmekapazita¨tsmessungen.
f) Festko¨rpereigenschaften
Zehn verschiedene Studien bescha¨ftigen sich mit der Gefrierpunktserniedri-
gung in wa¨ssriger Schwefelsa¨ure [Staples, 1981]. Clegg et al. [1994b] sowie
Rard [1983] und auch Rard und Platford [1991] kommen zu dem Ergebnis,






























































Abbildung 5.7: Residuen der scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t von wa¨ssrigem
H2SO4. (a): In Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der H2SO4 Konzentration; (b):
in Abha¨ngigkeit von der Temperatur (ohne Messungen bei 298,15 K). + Biron [1899],
N Socolik [1932], 5 Randall und Taylor [1941], × Kunzler und Giauque [1952a], ∗
Kunzler und Giauque [1952c],   Rubin und Giauque [1952],  Hornung und Giauque
[1955a],  Hornung und Giauque [1956], • Larson et al. [1982], 4 Hovey und Hepler
[1990].
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Abbildung 5.8: Residuen der Aktivita¨tsproduktdifferenz von H2SO4·4H2O(cr), dar-
gestellt in Prozent des Aktivita¨tsprodukts bei der Temperatur T1. (a): In Abha¨ngigkeit
von der Quadratwurzel der H2SO4–Konzentration; (b): Temperaturabha¨ngigkeit.
daß diese Daten systematische Fehler aufweisen. Der Vorgehensweise von
Clegg und Brimblecombe [1995a] folgend, werden von Gable et al. [1950]
gemessene Frostpunkte von Eis und H2SO4·4H2O(cr) beru¨cksichtigt. Wie
Abbildung 5.1 zeigt, treten gro¨ßere Abweichungen zwischen gemessenen und
modellierten osmotischen Koeffizienten am Gefrierpunkt von H2O bei den
tiefsten gemessenen Temperaturen auf. Die Frostpunkte des Schwefelsa¨ure-
tetrahydrats werden gema¨ß der Vorgehensweise von Zeleznik [1991] behan-
delt: U¨ber einen Temperaturbereich von ca. 25K gibt es zu jeder Tempera-
tur zwei Konzentrationen an denen die Lo¨sung bezu¨glich H2SO4·4H2O(cr)
gesa¨ttigt ist (siehe Abbildung 5.9). Zu jeder gemessenen Konzentration auf
einer Seite der Sa¨ttigungskurve wird bei gleicher Temperatur die Konzen-
tration auf der anderen Seite der Kurve interpoliert. Die Differenz der Ak-
tivita¨tsprodukte aH+aSO2−4 a
4
1 fu¨r diese Datenpaare, die verschwinden muß,
fließt in die Regression ein. Abbildung 5.8 zeigt die diesem Verfahren zu-
geho¨rigen Residuen.
5.1.4 Ergebnisse
Tabelle 5.4 listet neben den Modellparametern auch die zur Bestimmung der
Standardelektrodenpotentiale der Zellen I – IV und der Wa¨rmekapazita¨t bei
ho¨chgradiger Verdu¨nnung erforderlichen Konstanten auf.
In wa¨ssrigen Schwefelsa¨urelo¨sungen kann innerhalb des Konzentrationsbe-
reichs bis 40mol kg−1 Sa¨ttigung bezu¨glich fu¨nf verschiedener Hydrate auf-











Tabelle 5.4: Modellparameter fu¨r wa¨ssrige Schwefelsa¨urelo¨sungen
p1 p2 p3 p4 p5 p8 p9
BH,SO4 −35,210 028 5 −15,337 255 1 −5,882 430 70 0,936 327 610 −0,005 191 866 37 −1 445,586 57 143,324 567
U1,H,SO4 5,821 014 32 1,184 070 67 −0,225 147 849 0,049 175 060 2 −0,000 442 944 316 −15,996 178 8 28,196 383 6
V1,H,SO4 −14,999 359 2 −0,417 415 775 0,211 756 355 −0,065 987 152 5 0,000 357 416 157 3,392 035 03 −19,782 737 9
W1,H,SO4 −5,953 317 38 0,953 958 781 −0,105 562 709 −0,000 173 813 385 −0,000 172 540 921 −26,387 913 9 15,665 182 0
BH,HSO4 24,563 362 9 −24,532 478 0 4,201 287 19 −0,212 244 677 0,001 105 725 70 −3 369,810 76 −403,566 094
U1,H,HSO4 −1,694 379 17 −0,038 596 561 5 −0,235 672 433 0,076 817 405 4 −0,000 283 785 580 66,225 604 9 24,930 416 4
V1,H,HSO4 −2,673 028 75 0,407 262 554 0,211 541 809 −0,079 797 401 6 0,000 570 553 533 −122,199 570 −13,725 140 2
W1,H,HSO4 −11,376 129 5 0,681 282 473 −0,075 984 353 1 0,019 026 967 9 0,000 103 511 989 −17,131 205 1 9,602 802 13
WSO4,HSO4,H – −1,997 347 82 −0,223 293 849 0,073 749 433 3 – – –
USO4,HSO4,H – −1,312 496 29 −0,485 887 548 −0,013 170 669 2 – – –
Q1,SO4,HSO4,H – 1,315 261 18 0,132 966 185 −0,053 060 207 0 – – –
r1 r2 r3
Zelle I 1,691 248 55 9,260 554 31 0,207 130 763
Zelle II 0,612 101 545 −7,484 848 73 −0,250 402 470
Zelle III 1,077 978 18 – –
Zelle IV 0,352 792 362 6,885 349 27 0,266 203 656
s1 s2 s3 s4 s5
ΦC◦p −279,003 639 4,021 441 37 −0,052 467 380 2 −0,001 833 024 93 −0,000 932 218 124
a b c d
H2SO4·H2O(cr) 996,166 529 −45 592,194 7 1,642 441 52 −76,453 738 6
H2SO4·2H2O(cr) 15,084 792 9 −870,434 761 – –
H2SO4·3H2O(cr) 109,201 662 −12 805,629 0 −0,200 569 319 –
H2SO4·4H2O(cr) 93,808 279 1 −11 956,759 1 −0,163 048 761 –
H2SO4·6,5H2O(cr) 27,347 424 1 −5 719,466 06 – –
Die Parameter αH,SO4 bzw. αH,HSO4 haben den Wert 9,5 bzw. 17. Zur Bedeutung der Parameter p1 bis p9 siehe Gleichung 2.18.
Die Referenztemperaturen T◦ bzw. Tr sind 298,15 bzw. 160 K. Standardelektrodenpotentiale der Galvanischen Zellen bzw. die
scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t von H2SO4(aq) bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung
ΦC◦p werden u¨ber die Gleichungen 5.7 bzw.
5.8 bestimmt. Die Berechnung der Gleichgewichtskonstanten der Lo¨sungsreaktionen der verschiedenen Hydrate erfolgt mittels
Gleichung 5.9.
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mit dem Hydrat H2SO4·nH2O(cr) ist durch aH+aSO2−4 an1 gegeben und ent-
spricht der Gleichgewichtskonstanten der Reaktion
H2SO4 · nH2O(cr) 
 2H+(aq) + SO2−4 (aq) + nH2O(l) .
Mit Hilfe des parametrisierten Modells werden Aktivita¨tsprodukte der ver-
schiedenen Hydrate fu¨r jeden der von Gable et al. [1950] und Kunzler und




1 ) = a +
b
T
+ cT + d
√
T (5.9)
nach der Methode der kleinsten Quadrate an die berechneten Aktivita¨tspro-
dukte angepaßt. Parameter zur Berechnung der Gleichgewichtskonstanten
der fu¨nf verschiedenen Hydrate sind in Tabelle 5.4 aufgefu¨hrt. Zur U¨ber-
pru¨fung der Parameter zeigt Abbildung 5.9 die gemessenen und berechneten
Sa¨ttigungskonzentrationen. Beyer et al. [2003; 2004] haben Schmelztempe-
raturen im System H2SO4 – H2O experimentell bestimmt. Da die Resultate






















Abbildung 5.9: Sa¨ttigung wa¨ssriger Schwefelsa¨ure bezu¨glich H2SO4·nH2O(cr) fu¨r
n = 1, 2, 3, 4, und 6,5. Die Symbole entsprechen den Messungen von Gable et al.
[1950] (+ Eis,  n = 1,  n = 2,   n = 3, ∗ n = 4, × n = 6,5) und Kunzler und
Giauque [1952b] (• n = 1).






































Abbildung 5.10: Temperaturabha¨ngigkeit des Dissoziationsgrads von HSO−4 in
wa¨ssriger Schwefelsa¨ure fu¨r verschiedene Molalita¨ten. Geschlossene Linie: Berechnet
mit dem hier parametrisierten PSC–Modell unter Verwendung der Parameter aus
Tabelle 5.4; gestrichene Linie: Modell von Clegg und Brimblecombe [1995a]; +: Mes-
sungen von Knopf et al. [2003].






































Abbildung 5.11: Temperaturabha¨ngigkeit des Dissoziationsgrads von HSO−4 in
wa¨ssriger Schwefelsa¨ure fu¨r verschiedene Molalita¨ten. Geschlossene Linie: Berechnet
mit dem hier parametrisierten PSC–Modell unter Verwendung der Parameter aus
Tabelle 5.4; gestrichene Linie: Modell von Clegg und Brimblecombe [1995a]; +: Mes-
sungen von Lund Myhre et al.
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Kunzler und Giauque [1952b] eine sta¨rkere Streuung aufweisen, werden sie
nicht in die Berechnung der Aktivita¨tsprodukte einbezogen.
Die Abbildungen 5.10 bzw. 5.11 zeigen Vergleiche der von Knopf et al.
[2003] bzw. Lund Myhre et al. [2003] gemessenen Dissoziationsgrade von
HSO−4 mit den Berechnungen des in der vorliegenden Arbeit parametrisier-
ten PSC–Modells und des Modells von Clegg und Brimblecombe [1995a].
Besonders bei niedrigen Temperaturen und hohen Konzentrationen wird
der Dissoziationsgrad nun besser repra¨sentiert.
Sechs verschiedene Studien [Daudt, 1923, Collins, 1933, Zhang et al.,
1993a, Becker et al., 1995, Massucci et al., 1996, Yao et al., 1999],
deren Ergebnisse nicht in der Regression verwendet wurden, liefern


























Abbildung 5.12: Prozentuale Abwei-
chung zwischen Modellwerten dieser Ar-
beit und den Messungen von Becker
et al. [1995] des H2O–Dampfdrucks u¨ber
einer 35 prozentigen wa¨ssrigen Schwe-
felsa¨urelo¨sung in Abha¨ngigkeit von der
Temperatur.
Mit Ausnahme von Daudt [1923]
und Collins [1933] liegt der
Schwerpunkt dieser Studien auf
niedrigen Temperaturen. Da die
Daten von Daudt [1923] und
Zhang et al. [1993a] teilweise
gro¨ßere systematische Fehler ent-
halten [Massucci et al., 1996],
werden sie nicht zur U¨berpru¨fung
der Parametrisierung verwendet.
Die Abbildungen 5.12 bis 5.15
zeigen die Resultate der anderen
Studien im Verglich mit den Be-
rechnungen des in dieser Arbeit
parametrisierten Modells zusam-
men mit den prozentualen Abwei-
chungen zwischen Meß– und Mo-
dellwert. Das Modell stimmt mit
den Daten von Collins [1933] bei
Konzentrationen bis ca. 53 Ge-
wichtsprozent Schwefelsa¨ure in-
nerhalb von ±2% u¨berein. Bei ho¨heren Konzentrationen liefert das Modell
systematisch bis zu 4% unter den Messungen liegende Resultate. Die U¨ber-
einstimmung mit den Messungen von Becker et al. [1995] fu¨r eine 35 pro-
zentige Lo¨sung ist im Hinblick auf die tiefen Temperaturen zwischen ca. 200
und 235K mit ±15% gut (siehe Abbildung 5.12). Becker et al. haben auch
Messungen des Dampfdrucks u¨ber einer 16 prozentigen Schwefelsa¨urelo¨sung
durchgefu¨hrt. Im untersuchten Temperaturbereich ist die Lo¨sung bezu¨glich
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Eis stark u¨bersa¨ttigt, und die Bildung von Eis kann die starken Abweichun-
gen dieser Messungen von theoretischen Berechnungen erkla¨ren [Massucci
et al., 1996].
Die Dampfdruckmessungen von Massucci et al. [1996] u¨ber einen wei-
ten Temperaturbereich bei neun verschiedenen Konzentrationen zwischen
5,05 und 26,18mol kg−1 stimmen abgesehen von den Ergebnissen bei
24,61mol kg−1 oberhalb bzw. unterhalb von 235K innerhalb von ca. ±8%
bzw. ±15% mit den Modellberechnungen u¨berein. Bei 24,61mol kg−1 liegen

























Abbildung 5.13: Prozentuale Abwei-
chung zwischen Modellwerten dieser Ar-
beit und den Messungen von Yao et al.
[1999] des H2O–Dampfdrucks u¨ber ei-
ner 10,19 mol kg−1 Schwefelsa¨urelo¨sung in
Abha¨ngigkeit von der Temperatur.
des Modells (siehe Abbildung
5.15). Massucci et al. [1996] ent-
decken sehr a¨hnliche Abweichun-
gen bei einem Vergleich ihrer Mes-
sungen mit Berechnugen, die auf
den bei Giauque et al. [1960] ta-
bulierten thermodynamischen Ei-
genschaften beruhen, und schlie-
ßen experimentelle Fehler als Ur-
sache fu¨r die Abweichungen nicht
aus. Bei 10,19mol kg−1 Schwe-
felsa¨ure innerhalb des Tempera-
turbereichs von ca. 241 bis 298K
stimmt das Modell bis auf eine ge-
ringe systematische Abweichung
mit Messungen von Yao et al.
[1999] u¨berein. Diese Abweichung
von ca. 3% zwischen Messungen
und Modellwerten wird auch von
Yao et al. [1999] bei einem Ver-
gleich ihrer Ergebnisse mit dem Modell von Clegg et al. [1998a] bemerkt
und auf einen mo¨glichen systematischen Meßfehler zuru¨ckgefu¨hrt.
Abbildung 5.16 zeigt den mit dem PSC–Modell berechneten und den aus
den Angaben von Giauque et al. [1960] mit Hilfe von Gleichung 4.1 abge-
leiteten Gleichgewichtsdampfdruck von H2O u¨ber wa¨ssriger Schwefelsa¨ure
in Abha¨ngigkeit von der Schwefelsa¨urekonzentration und der Temperatur.
Nennenswerte Abweichungen treten bei Temperaturen unterhalb von ca.
215K im Bereich meist hoher U¨bersa¨ttigung bezu¨glich der vorkommenden
Hydrate auf, besonders fu¨r niedrige Schwefelsa¨urekonzentrationen.













































Abbildung 5.14: H2O–Dampfdruck u¨ber wa¨ssriger Schwefelsa¨ure in Abha¨ngig-
keit von der Temperatur fu¨r verschiedene Schwefelsa¨urekonzentrationen. (a): Die
geschlossenen Linien sind mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Mo-
dell berechnet. Die Symbole entsprechen den Messungen von Collins [1933]. (b):
Prozentuale Abweichungen zwischen Modell– und Meßwerten.
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Abbildung 5.15: H2O–Dampfdruck u¨ber H2SO4(aq) in Abha¨ngigkeit von der Tem-
peratur fu¨r verschiedene H2SO4 Molalita¨ten. (a): Die geschlossenen Linien sind mit
dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berechnet. Die Symbole
entsprechen den Messungen von Massucci et al. [1996]. (b) und (c): Prozentua-
le Abweichung zwischen Modell– und Meßwerten; in (c) sind die Differenzen fu¨r
24,61 mol kg−1 dargestellt.
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Abbildung 5.16: Phasendiagramm des Systems H2SO4 – H2O. Kleine schwarze
Kreise: Aus den in Giauque et al. [1960] tabulierten thermodynamischen Eigenschaf-
ten berechnete relative Gleichgewichtsfeuchte von 0,1 bis 98 %; du¨nne geschlossene
Linien: mit dem in dieser Arbeit parametrisierten Modell berechnete Gleichgewichts-
feuchte; fette geschlossene Linien: Berechnete Sa¨ttigungskurven wa¨ssriger Schwe-
felsa¨ure bezu¨glich Eis und verschiedener H2SO4 Hydrate; Symbole auf den Sa¨tti-
gungskurven: Messungen von Gable et al. [1950] und Kunzler und Giauque [1952b]; +
Eis, ◦ H2SO4·H2O(cr),  H2SO4·2H2O(cr),   H2SO4·3H2O(cr), • H2SO4·4H2O(cr),
× H2SO4·6,5H2O(cr)
5.2 HCl – H2O und HNO3 – H2O
Die Modellparameter fu¨r wa¨ssrige Salz– und Salpetersau¨relo¨sungen sind
der Arbeit von Carslaw et al. [1995] entnommen. Clegg und Brimblecom-
be [1990] haben osmotische Koeffizienten und Aktivita¨tskoeffizienten von
wa¨ssriger Salpetersa¨ure sowie partielle molare Enthalpien und Wa¨rmeka-
pazita¨ten fu¨r 0 bis 100% Sa¨ure bei Temperaturen von etwa 215 bis 394K
ausgewertet. Carslaw et al. [1995] haben partielle molare Enthalpien und
Wa¨rmekapazita¨ten mit dem Modell von Clegg und Brimblecombe [1990]
berechnet und diese mit experimentell bestimmten mittleren Aktivita¨ts-
koeffizienten von HNO3 bei 298,15K kombiniert um Aktivita¨tskoeffizien-
ten fu¨r Temperaturen zwischen 180 und 330K und Konzentrationen xI <
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Tabelle 5.5: Modellparameter fu¨r wa¨ssrige HNO3 Lo¨sungen.
a
BH,NO3 W1,H,NO3 U1,H,NO3 V1,H,NO3
r1 24,708 832 2 −3,301 004 52 −1,009 606 76 1,807 488 77
r2 8,537 056 07 0,181 261 775 −0,091 914 660 3 –
r3 – 0,011 387 921 6 – −0,261 501 380
r4 −5,686 459 90 0,003 112 011 37 – −0,057 443 508 2
r5 −2,282 434 43 – – –
r6 −0,260 630 914 – 0,000 441 954 470 0,000 515 160 862
r7 −0,009 318 482 81 0,000 005 981 401 89 0,000 044 699 651 9 –
a Nach Carslaw et al. [1995]. Der Koeffizient αH,NO3 hat den Wert 29,031 7.
Tabelle 5.6: Modellparameter fu¨r wa¨ssrige HCl Lo¨sungen. a
BH,Cl W1,H,Cl U1,H,Cl V1,H,Cl
r1 63,713 045 3 – 7,575 875 83 −15,359 124 5
r2 −1,279 615 71 0,712 414 208 1,217 921 08 −0,389 164 072
r3 −0,855 184 587 – 0,230 535 499 −0,089 104 501 3
r4 −0,483 462 259 −0,025 376 307 7 0,057 630 474 7 –
r5 −0,076 960 691 8 −0,007 253 011 84 – 0,006 540 550 55
r6 0,000 227 428 690 – – –
r7 – – – –
a Nach Carslaw et al. [1995]. Der Koeffizient αH,Cl hat den Wert 2,432 9.
0, 76 zu bestimmen. Diese Daten zusammen mit Frostpunkten von Eis,
HNO3·H2O(cr) und HNO3·3H2O(cr) bilden die Grundlage des thermody-
namischen Modells von Carslaw et al. [1995]. Modellparameter fu¨r HNO3 –
H2O sind in Tabelle 5.5 aufgefu¨hrt.
Das Modell von Carslaw et al. [1995] fu¨r wa¨ssrige Salzsa¨urelo¨sungen mit
Konzentrationen bis 20mol kg−1 bei Temperaturen von 194 bis 333K be-
ruht auf Dampfdruckmessungen, EMK Messungen u¨ber einen ausgedehnten
Temperatur– und Konzentrationsbereich, Messungen der Gefrierpunktser-
niedrigung und kalorimetrischer Gro¨ßen. Unterhalb von 273,15K stehen nur
Angaben zur Gefrierpunktserniedrigung zur Verfu¨gung. Tabelle 5.6 entha¨lt
die Modellparameter fu¨r das System HCl – H2O.
Die Temperaturabha¨ngigkeit eines Modellparameters P ist fu¨r die Systeme
HNO3 – H2O und HCl – H2O durch
P (T ) = r1 + 0,1r2(T − T◦) + 10−2 r3
2






(T − T◦)4 + 10−5 r6
20
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5.3 (NH4)2SO4 – H2O
Clegg et al. [1995a] haben das PSC–Modell zur Beschreibung der thermody-
namischen Eigenschaften von wa¨ssrigem Ammoniumsulfat bis hin zu hoher
U¨bersa¨ttigung temperaturabha¨ngig parametrisiert. Die dieser Parametri-
sierung zugrunde liegenden Daten bestehen aus isopiestischen und direkten
Messungen des H2O–Dampfdrucks, Messungen des Siedepunkts, der Sa¨tti-
gung bezu¨glich Eis und kristallinem Ammoniumsulfat, sowie einigen weni-
gen Messungen der Lo¨sungswa¨rme und der Wa¨rmekapazita¨t (siehe Tabelle
2 in Clegg et al. [1995a]). Das Modell von Clegg et al. ist in der Lage den
Wasserdampfdruck und die Sa¨ttigung bezu¨glich Eis und kristallinem Ammo-
niumsulfat von 253 bis u¨ber 373K fu¨r Konzentrationen bis zu 8–10mol kg−1
und den Wasserdampfdurck von 278,15 bis 313,15K fu¨r Konzentrationen bis
zu ca. 25mol kg−1 zu repra¨sentieren. Tabelle 5.7 entha¨lt die erforderlichen
Modellparameter.
Tabelle 5.7: Modellparameter fu¨r das System (NH4)2SO4 – H2O bei 298,15 K.
a
Parameter Wert Parameter Wert Parameter Wert
BNH4,SO4 13,993 85 B
L
NH4,SO4
0,0 BJNH4,SO4 −0,021 032
B1NH4,SO4 −17,132 43 B
1,L
NH4,SO4
0,846 18 B1,JNH4,SO4 0,004 688 1
W1,NH4,SO4 −1,904 921 W L1,NH4,SO4 0,079 118 W J1,NH4,SO4 0,000 648 04
U1,NH4,SO4 2,125 957 U
L
1,NH4,SO4
−0,007 160 2 UJ1,NH4,SO4 0,000 258 44
V1,NH4,SO4 −2,291 087 V L1,NH4,SO4 −0,037 725 V J1,NH4,SO4 −0,000 439 65




Werte 13,0 bzw. 1,5. Die Temperaturabha¨ngigkeit der Aktivita¨tsparameter ergibt sich
aus obigen Parametern duch Anwendung von Gleichung 2.17.
5.4 NH4NO3 – H2O
Die thermodynamischen Eigenschaften wa¨ssriger NH4NO3 Lo¨sungen wur-
den bereits von Clegg et al. [1998b] temperaturabha¨ngig mit dem PSC–
Modell beschrieben. Da Clegg et al. allerdings Gleichungssatz II verwen-
deten, wird die Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r wa¨ssriges Ammoni-
umnitrat in dieser Arbeit wiederholt um fu¨r das Gesamtsystem einen kon-
sistenten Parametersatz zu erhalten. Die fu¨r die Parametrisierung verwen-
deten Daten sind in Tabelle 5.9 aufgefu¨hrt. Der Vorgehensweise von Clegg
et al. folgend werden zuna¨chst die Modellparameter fu¨r 298,15K durch An-
passung der Modellgleichungen an die verfu¨gbaren isopiestischen und EDG
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Messungen bestimmt.
Tabelle 5.8: Modellparameter fu¨r wa¨ssrige NH4NO3 Lo¨sungen bei 298,15 K.
a
Parameter Wert Parameter Wert Parameter Wert
BNH4,NO3 15,928 1 B
L
NH4,NO3
0,246 597 BJNH4,NO3 −0,007 267 76
B1NH4,NO3 −20,170 1 B
1,L
NH4,NO3
−0,039 679 5 B1,JNH4,NO3 0,004 755 94
W1,NH4,NO3 0,650 319 W
L
1,NH4,NO3
−0,007 857 01 W J1,NH4,NO3 −0,000 019 961 5
U1,NH4,NO3 −0,047 170 2 U
L
1,NH4,NO3
0,000 319 162 UJ1,NH4,NO3 0,000 075 165 4
V1,NH4,NO3 −0,766 911 V
L
1,NH4,NO3
0,005 050 50 V J1,NH4,NO3 0,000 017 080 1
a Die Parameter αNH4,NO3 bzw. α
1
NH4,NO3
haben die Werte 7,0 bzw. 13,0. Die
Temperaturabha¨ngigkeit der Aktivita¨tsparameter ergibt sich mit obigen Parametern
duch Anwendung von Gleichung 2.17.
Die stark mit der Temperatur bis auf ca. 90Gew.% bei 373,15K anstei-
gende Lo¨slichkeit von NH4NO3(cr) (siehe Abbildung 5.17) erlaubt durch
Extrapolation des H2O–Gleichgewichtsdampfdrucks oder der Wa¨rme-
kapazita¨t bei hohen Temperaturen auf 298,15K die Bestimmung von
Aktivita¨tskoeffizienten in Lo¨sungen, die bei typischen tropospha¨rischen
Temperaturen bezu¨glich NH4NO3(cr) u¨bersa¨ttigt sind. Othmer und Froh-
lich [1960] verwenden ihre eigenen Messungen, diejenigen von Camp-
bell et al. [1956] und scheinbare relative molare Enthalpien von Parker
[1965] um temperaturabha¨ngige Beziehungen zur Berechnung des H2O–
Gleichgewichtsdampfdrucks von 10 bis 95Gew.% NH4NO3 aufzustellen.
Die Gleichungen von Othmer und Frohlich fu¨r 80 und 95Gew.% ermo¨gli-
chen die Berechnung des H2O–Dampfdrucks fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen
(siehe Abbildung 4 in Clegg et al. [1998b]). Die Messungen von Gladushko
et al. [1985] werden verwendet um zwei Werte der Wa¨rmekapazita¨t von
wa¨ssrigem Ammoniumnitrat bei 298,15K fu¨r die Konzentrationen 29,15
bzw. 49,97mol kg−1, die oberhalb der Sa¨ttigungskonzentration von ca.
26,7mol kg−1 [Silcock, 1979] liegen, zu extrapolieren (siehe Abbildung 3
in Clegg et al. [1998b]). In einer zweiten Regression werden Enthalpie–
und Wa¨rmekapazita¨tsparameter durch Anpassung des PSC–Modells an die
verfu¨gbaren kalorimetrischen Daten und Wasseraktivita¨ten zwischen 313,15
und 373,15K bestimmt. In Tabelle 5.8 sind die erhaltenen Modellparameter
aufgefu¨hrt.
Abbildung 5.17 zeigt Lo¨slichkeiten von Eis und kristallinem Natriumni-
trat in NH4NO3(aq) sowie osmotische Koeffizienten bei Sa¨ttigung bezu¨glich
NH4NO3(cr), die zur U¨berpru¨fung der Parametrisierung verwendet werden.
Das parametrisierte Modell ist in der Lage die Lo¨slichkeit von NH4NO3(cr)












Tabelle 5.9: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4NO3 – Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ (iso) 37( 0) 0,114 13,34 NaCl 1,0 298,15 1,12 · 10−3 −1,64 · 10−4 Wishaw und Stokes [1953]
Φ (iso) 20( 0) 13,10 27,07 H2SO4 1,0 298,15 2,71 · 10−3 2,80 · 10−3 Wishaw und Stokes [1953]
Φ (iso) 6( 0) 4,779 12,64 NaCl 1,0 298,15 1,56 · 10−3 6,17 · 10−4 Kirgintsev und Luk’yanov [1965]
Φ 6( 0) 0,0010 0,050 g 1,0 298,15 7,66 · 10−4 6,29 · 10−4 Hamer und Wu [1972]
Φ (EDG) 35( 0) 10,13 111 h 0,3 298,15 6,91 · 10−3 −8,49 · 10−3 Chan et al. [1992]
vp 68(39) 1,388 237 j 1,0 303,15 – 373,15 2,86 · 10−3 1,90 · 10−3 Campbell et al. [1956]
vp 47(10) 3,241 18,97 i 1,0 324,55 – 386,25 1,89 · 10−2 2,40 · 10−3 Othmer und Frohlich [1960]
ΦL 66( 0) 0,0001 20,00 1,0 298,15 45,3 8,58 · 10−3 Parker [1965]
ΦL 69( 0) 0,0001 25,00 1,0 298,15 27,5 0,018 Vanderzee et al. [1980]
ΦCp 46( 0) 0,0006 22,20 k 1,0 298,15 1,94 −0,20 Parker [1965]
ΦCp 17( 0) 0,050 22,43 k 1,0 298,15 1,00 0,085 Roux et al. [1978]
Cp 23( 0) 0,995 11,96 k 1,0 298,15 3,68 0,044 Epikhin et al. [1977]
Cp 2( 0) 23,44 35,68 k 1,0 298,15 0,58 3,97 · 10−4 Sorina et al. [1977]
Cp 2( 0) 29,15 49,97 k,l 1,0 298,15 5,97 · 10−2 5,21 · 10−5 Gladushko et al. [1985]
444(49) 0,0001 237 298,15 – 386,25
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso) oder Messung des elektrodynamischen Gleichgewichts (EDG), vp:
direkte Messung des H2O–Dampfdrucks,
ΦL: scheinbare relative molare Enthalpie, ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t, Cp:
Wa¨rmekapazita¨t. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b NH4NO3
Molalita¨t; c Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadrati-
scher Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g: tabulierte osmotische Koeffizienten;
h Fu¨r a¨quidistante Werte der Wasseraktivita¨t zwischen 0,290 4 und 0,8 wird der Massenanteil NH4NO3 mit der Regressionsglei-
chung von Chan et al. [1992] berechnet. i Ausschluß der Dampfdruckmessungen fu¨r 10, 20, 30, 50 und 90 Gew.% [Clegg et al.,
1998b]. j Ausschluß der Messungen oberhalb von 373,15 K. Insgesamt 12 Werte fu¨r 70 Gew.% (1), 80 Gew.% (3) und 95 Gew.%
(8) NH4NO3 werden mit den Regressionsgleichungen von Othmer und Frohlich [1960] berechnet.
k Fu¨r die scheinbare molare
Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p wird der Wert −4,2 Jmol−1K−1 verwendet [Roux et al., 1978]. l Extrapola-
tion auf 298,15 K durch Anpassung der Beziehung Cp(w, T ) = a+bT +cw+dT
2 +ew2 +fTw an die Wa¨rmekapazita¨tsmessungen
von Gladushko et al. [1985]. Dabei ist w die Ammoniumnitratkonzentration in Gewichtsprozent.
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Abbildung 5.17: (a): Lo¨slichkeit bezu¨glich Eis und NH4NO3(IV) (rhombisch) so-
wie NH4NO3(III) (rhomboedrisch) in NH4NO3(aq). Die Symbole entsprechen den in
Silcock [1979] tabellierten Messungen. (b): Osmotische Koeffizienten bei Sa¨ttigung
bezu¨glich NH4NO3(III) und NH4NO3(IV). Die Linien in (a) und (b) entsprechen den
Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
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5.5 NH4Cl – H2O
Die Aktivita¨tsparameter fu¨r das System NH4Cl – H2O werden durch Anpas-
sung des PSC–Modells an die verfu¨gbaren isopiestischen, hygrometrischen
und EDG Messungen bei 298,15K (siehe Tabelle 5.10) bestimmt. Osmoti-
sche Koeffizienten bei niedrigen Molalita¨ten werden durch Anwendung von
Gleichung 4.1 auf die Messungen der Gefrierpunktserniedrigung von Garn-
sey und Prue [1966] berechnet. Zur Bestimmung der dafu¨r erforderlichen
scheinbaren relativen molaren Enthalpie bzw. scheinbaren molaren Wa¨rme-
kapazita¨t werden die Gleichungen 2.11 bzw. 2.15 an die Daten von Parker
[1965], Epikhin et al. [1977], Roux et al. [1978] und Allred und Woolley
[1981] angepaßt. Die Messungen der Gefrierpunktserniedrigung von Scat-
chard und Prentiss [1932] werden nicht verwendet, da sie fehlerbehaftet
sind [Garnsey und Prue, 1966]. Sowohl die EDG Messungen von Liang und
Chan [1997] und Ha et al. [2000] fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen als auch die
von El Guendouzi et al. [2001] mit der hygrometrischen Methode bestimm-
ten Aktivita¨ten des Lo¨sungsmittels fließen mit reduziertem Gewicht in die
Regression ein, da sie eine starke Streuung aufweisen. Die EDG Messun-
gen von Cohen [1987] der Wasseraktivita¨t bei 293,15K bis hin zu hoher
U¨bersa¨ttigung bleiben hier unberu¨cksichtigt. Abbildung 5.18 zeigt experi-
mentell bestimmte und modellierte osmotische Koeffizienten im Vergleich.
Durch eine weitere Regression werden Enthalpie– und Wa¨rmekapazita¨tspa-
rameter bei 298,15K durch Verwendung der in Tabelle 5.10 aufgefu¨hrten
kalorimetrischen Daten und Messungen der Lo¨slichkeit von NH4Cl(cr) be-
stimmt. Parker [1965] hat durch Auswertung der im Zeitraum vor 1965
verfu¨gbaren Enthalpie– und Wa¨rmekapazita¨tsmessungen Werte der schein-
baren relativen molaren Enthalpie und Wa¨rmekapazita¨t bei 298,15K bis
zur Sa¨ttigungskonzentration bei ca. 7,3mol kg−1 bestimmt. Mishchenko und
Ponomareva [1956] haben die integrale Lo¨sungswa¨rme von NH4Cl(cr) und
Wa¨rmekapazita¨t wa¨ssriger Ammoniumchloridlo¨sungen bei 298,15, 323,15
und 348,15K konzentrationsabha¨ngig jeweils bis ungefa¨hr zur Sa¨ttigungs-
konzentration gemessen. Die mit der Temperatur ansteigende Lo¨slichkeit
von NH4Cl(cr) (siehe Abbildung 5.20) ermo¨glicht eine Extrapolation der
Daten von Mishchenko und Ponomareva auf 298,15K zur Bestimmung der
scheinbaren relativen molaren Enthalpie und Wa¨rmekapazita¨t u¨bersa¨ttig-
ter Lo¨sungen bei 298,15K. Allred und Woolley [1981] haben die scheinbare
molare Wa¨rmekapazita¨t von schwach konzentrierten wa¨ssrigen Ammoni-
umchloridlo¨sungen neben 298,15K auch bei 283,15 und 313,15K bestimmt.


















Tabelle 5.10: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4Cl Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ(iso) 14( 0) 0,203 4,647 KCl 1,0 298,15 1,54 · 10−4 3,30 · 10−4 Wishaw und Stokes [1953]
Φ(iso) 10( 0) 5,043 7,390 NaCl 1,0 298,15 3,49 · 10−3 2,57 · 10−3 Wishaw und Stokes [1953]
Φ(iso) 11( 4) 1,904 7,418 NaCl 1,0 298,15 2,58 · 10−3 2,19 · 10−3 Shul’ts et al. [1962]
Φ(iso) 8( 0) 2,332 6,209 NaCl 1,0 298,15 1,49 · 10−4 −7,41 · 10−4 Kirgintsev und Luk’yanov [1964]
Φ(gp) 33( 2) 0,0037 0,102 1,0 298,15 1,41 · 10−3 1,01 · 10−4 Garnsey und Prue [1966]
Φ(EDG) 64( 0) 6,365 22,76 0,1 298,15 4,86 · 10−2 −2,34 · 10−4 Liang und Chan [1997]
Φ(EDG) 54( 0) 6,258 21,62 0,1 298,15 3,79 · 10−2 −0,031 Ha et al. [2000]
Φ(HM) 14( 0) 0,200 6,000 0,1 298,15 7,09 · 10−3 3,00 · 10−4 El Guendouzi et al. [2001]
∆solH 50(45) 0,203 22,76
g 1,0 298,15 113 5,24 · 10−3 Mishchenko und Ponomareva [1956]
ΦL 51( 0) 0,0001 7,000 1,0 298,15 21,3 7,20 · 10−3 Parker [1965]
ΦCp 36( 0) 0,0006 7,401 h 1,0 298,15 0,84 −0,050 Parker [1965]
ΦCp 8( 0) 0,037 0,216 h 1,0 298,15 2,67 0,056 Roux et al. [1978]
ΦCp 10( 0) 0,054 0,404 h 1,0 298,15 0,57 1,61 · 10−3 Allred und Woolley [1981]
Cp 24(21) 0,0058 11,44 g,h 1,0 298,15 2,94 0,053 Mishchenko und Ponomareva [1956]
Cp 10( 0) 1,014 5,469 h 1,0 298,15 4,42 0,081 Epikhin et al. [1977]
sol 17( 0) 4,586 14,45 1,0 258,15 – 373,15 1,41 · 10−2 7,26 · 10−3 Silcock [1979]
sol 9( 0) 6,897 10,09 1,0 293,15 – 333,15 1,96 · 10−2 −0,017 Ji et al. [2000b]
423(72) 0,0001 22,76 258,15 – 373,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso), hygrometrischer Methode (HM), Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp) oder
des elektrodynamischen Gleichgewichts (EDG), ∆solH : integrale Lo¨sungsenthalpie von NH4Cl(cr),
ΦL: scheinbare relative molare Enthalpie,
ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t, Cp: Wa¨rmekapazita¨t, sol: Lo¨slichkeit von NH4Cl(cr) in NH4Cl(aq).
a Anzahl der Messungen. Die
Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b NH4Cl Molalita¨t;
c Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen;
d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler
(Gleichung 4.8); g Fu¨nf bzw. drei Werte der integralen Lo¨sungswa¨rme von NH4Cl(cr) bzw. Wa¨rmekapazita¨t von NH4Cl(aq) jenseits der
Sa¨ttigungskonzentration von NH4Cl(cr) bei 298,15K werden durch Extrapolation mittels einer an die Daten von Mishchenko und Ponomareva
[1956] angepaßten Gleichung der Form ∆solH = a + bT + cm + dT
2 + em2 + fTm bestimmt, wobei T die Temperatur in Kelvin und m die
NH4Cl Molalita¨t ist.
h Fu¨r die scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p wird der Wert −56,6J mol−1K−1
verwendet [Desnoyers et al., 1976].
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Abbildung 5.18: Osmotische Koeffizienten von NH4Cl – H2O Lo¨sungen bei
298,15 K. (a): In Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NH4Cl Molalita¨t. Die Linie
entspricht den Berechnungen des in dieser Arbeit parametrisierten Modells. (b), (c):
Residuen des osmotischen Koeffizienten in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der
NH4Cl Molalita¨t. Zur Bedeutung der Symbole siehe (a).











































(b) Mishchenko und Ponomareva (1956)
Parker (1965)
Epikhin et al. (1977)
Roux et al. (1978)
Allred und Woolley (1981)
Abbildung 5.19: Scheinbare relative molare Enthalpie (a) und Wa¨rmekapazita¨t (b)
von wa¨ssrigen NH4Cl Lo¨sungen bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Quadratwur-
zel der NH4Cl Molalita¨t. Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.




































(b) Edgar und Swan (1922)Adams und Merz (1929)
Diesnis (1937)
Apelblat (1993)
Abbildung 5.20: (a): Lo¨slichkeit von Eis und NH4Cl(cr) in wa¨ssrigem Ammonium-
chlorid. (b): Osmotische Koeffizienten bei Sa¨ttigung bezu¨glich NH4Cl(cr). Die Linien
in (a) und (b) entsprechen den Berechnungen mit dem in dieser Arbeit parametri-
sierten Modell.
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4 (aq) + Cl
−(aq)
durch Auswertung verfu¨gbarer thermodynamischer Daten fu¨r den Tempera-
turbereich von 273,15 bis 400K bestimmt. Ji et al. erhalten bei 298,15K fu¨r
die Gleichgewichtskonstante den Wert 17,272mol2 kg−2 und fu¨r die Reakti-
onsenthalpie ∆rH
◦ bzw. die Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung ∆rCp der Reaktion
die Werte 16,2 kJ mol−1 bzw. −136,83 J mol−1K−1. In der vorliegenden Ar-
beit wird KNH4Cl simultan mit den Enthalpie– und Wa¨rmekapazita¨tspara-
metern bestimmt. Das Verfahren liefert bei 298,15K die Werte 17,497mol2
kg−2 fu¨r die Gleichgewichtskonstante und 16,822 kJmol−1 fu¨r ∆rH
◦ in gu-
ter U¨bereinstimmung mit den Resultaten von Ji et al. [2000b]. Im Gegen-
satz hierzu weicht der erhaltene Wert von −34,8 J mol−1K−1 fu¨r ∆rCp bei
298,15K stark von dem Resultat von Ji et al. ab. Aus Angaben in Wagman
et al. [1982] lassen sich die Werte ∆rH
◦ = 14,761 kJmol−1 sowie ∆rCp =
−140,6 J mol−1K−1 bestimmen.
Tabelle 5.11: Modellparameter fu¨r das System NH4Cl – H2O bei 298,15 K
a.
Parameter Wert Parameter Wert Parameter Wert
BNH4,Cl 8,634 82 B
L
NH4,Cl
0,084 786 7 BJNH4,Cl 0,000 188 580
W1,NH4,Cl −0,398 856 W L1,NH4,Cl −0,045 488 3 W J1,NH4,Cl 0,000 444 588
U1,NH4,Cl 2,679 36 U
L
1,NH4,Cl
−0,098 301 4 UJ1,NH4,Cl 0,000 801 184
V1,NH4,Cl −1,821 37 V L1,NH4,Cl 0,058 438 1 V J1,NH4,Cl −0,000 571 597
a Der Parameter αNH4,Cl hat den Wert 15. Die Temperaturabha¨ngigkeit der Akti-
vita¨tsparameter ergibt sich mit obigen Parametern duch Anwendung von Gleichung
2.17.
5.6 Na2SO4 – H2O
Aufgrund der Vielzahl u¨ber große Temperatur– und Konzentrationsbereiche
fu¨r Na2SO4(aq) zur Verfu¨gung stehender thermodynamischer Daten [Rard
et al., 2000] bietet es sich an, die Temperaturabha¨ngigkeit der Aktivita¨tspa-
rameter mit Hilfe des Ansatzes 2.18 zu beschreiben. Tabelle 5.12 listet die
hierfu¨r verwendeten Datensa¨tze auf, die mit Ausnahme neuerer Wa¨rmeka-
pazita¨tsmessungen [Magalha˜es et al., 2002] und verschiedener Studien zur
integralen Lo¨sungswa¨rme von Na2SO4(cr) [Hubert et al., 1995; 1997, Mar-












Tabelle 5.12: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger Na2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ(gp) 9( 5) 0,0009 0,103 g,h 1,0 298,15 1,78 · 10−3 −2,69 · 10−4 Randall und Scott [1927]
Φ(gp) 9( 5) 0,0009 0,103 g 1,0 272,70 – 273,15 1,87 · 10−3 −6,19 · 10−4 Randall und Scott [1927]
Φ(dd) 6( 0) 0,960 2,222 i 1,0 298,15 2,50 · 10−3 3,67 · 10−3 Gibson und Adams [1933]
Φ(dd) 6( 0) 0,960 2,222 j 1,0 300,65 2,70 · 10−3 3,97 · 10−3 Gibson und Adams [1933]
Φ(gp) 20( 3) 0,0067 0,222 g,h 1,0 298,15 3,00 · 10−3 2,93 · 10−3 Indelli [1953]
Φ(gp) 20( 3) 0,0067 0,222 g 1,0 272,27 – 273,12 1,98 · 10−3 1,43 · 10−3 Indelli [1953]
Φ(iso) 22( 0) 0,116 3,814 NaCl 1,0 298,15 1,33 · 10−3 2,34 · 10−4 Platford [1968]
Φ(iso) 13( 0) 0,909 3,440 NaCl 1,0 333,13 1,55 · 10−3 −1,38 · 10−3 Humphries et al. [1968]
Φ(iso) 5( 1) 0,861 4,445 NaCl k 1,0 298,15 2,22 · 10−3 −3,38 · 10−3 Wu et al. [1968]
Φ(iso) 14( 1) 0,100 3,000 H2SO4/Urea k 0,25 288,15 3,20 · 10−3 4,07 · 10−3 Childs und Platford [1971]
Φ(iso) 30( 1) 0,704 2,975 NaCl 0,67 353,37 1,17 · 10−3 −5,00 · 10−4 Moore et al. [1972]
Φ(iso) 4( 1) 0,664 1,357 NaCl/KCl 1,0 273,15 2,54 · 10−3 −2,44 · 10−3 Platford [1973]
Φ(iso) 10( 0) 0,217 1,197 NaCl k 1,0 298,15 1,45 · 10−3 1,78 · 10−3 Downes und Pitzer [1976]
Φ(iso) 53( 0) 0,466 3,700 KCl 1,0 298,15 7,02 · 10−4 −3,80 · 10−4 Rard und Miller [1981b]
Φ(iso) 4( 1) 1,008 1,845 NaCl k 1,0 298,15 3,25 · 10−3 5,08 · 10−3 Filippov et al. [1985]
Φ(iso) 28( 0) 0,557 2,836 NaCl 1,0 383,14 1,06 · 10−3 −5,83 · 10−4 Holmes und Mesmer [1986]
Φ(iso) 98( 19) 0,110 3,736 NaCl 1,0 298,15 1,67 · 10−3 2,04 · 10−3 Rard et al. [2000]
Φ(iso) 49( 0) 0,159 3,569 NaCl 1,0 323,15 9,75 · 10−4 5,79 · 10−4 Rard et al. [2000]
Φ(HM) 13( 0) 0,100 3,000 0,1 298,15 6,44 · 10−3 3,16 · 10−3 El Guendouzi et al. [2003]
EMK 28( 5) 0,049 1,975 l,m 1,0 295,15 – 304,15 1,53 · 10−4 −2,34 · 10−7 Shibata und Murata [1931]
EMK 88( 9) 0,075 1,300 l,n 1,0 273,10 – 313,10 2,28 · 10−4 −1,25 · 10−3 Harned und Hecker [1934]
Fortsetzung auf der na¨chsten Seite
a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Na2SO4 Molalita¨t; c Bezugsstandard bei isopiestischen
Messungen; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8);
g Bestimmung der osmotischen Koeffizienten bei der Gefrierpunktstemperatur mit der in Abschnitt 3.1 beschriebenen Methode. h Das Modell von Rard et al. [2000]
liefert die fu¨r die Umrechnung der osmotischen Koeffizienten am Gefrierpunkt auf 298,15 K erforderlichen kalorimetrischen Gro¨ßen. i Die Messungen von Gibson und
Adams [1933] bei 300,65 K wurden von Rard und Miller [1981b] auf 298,15 K transformiert. j Verwendung der von Rard et al. [2000] aus den Messungen von Gibson
und Adams [1933] bestimmten osmotischen Koeffizienten. k Die isopiestischen Molalita¨ten sind nicht angegeben. l Umrechnung von internationalen auf absolute
Volt. m Die Messungen fu¨r 0,049 und 1,975 mol kg−1 werden nicht verwendet. n Harned und Hecker [1934] geben fu¨r 12 Molalita¨ten Regressionsgleichungen der
Form E(T ) = E(T ′) + a(T − T ′) + b(T − T ′)2 fu¨r die Temperaturabha¨ngigkeit des Elektrodenpotentials an. Dabei ist T ′ die niedrigste Temperatur bei der fu¨r die
entsprechende Molalita¨t Messungen durchgefu¨hrt wurden. Abgesehen von der niedrigsten (0,075 mol kg−1) werden hier fu¨r jede Molalita¨t Elektrodenpotentiale in 5 K



















b mmax b Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
EMK 60( 10) 0,030 0,270 1,0 283,15 – 343,15 2,63 · 10−4 −2,81 · 10−7 Rondinini et al. [1988]
∆dilH 18( 0) 0,0063 0,103
o 1,0 298,15 7,29 8,74 · 10−4 Lange und Streeck [1931]
∆dilH 20( 3) 0,013 0,506
o 1,0 273,41 – 293,46 50,9 0,042 Plake [1932]
∆dilH 28( 0) 0,013 0,401 1,0 288,15 – 298,15 31,5 −2,01 · 10
−3 Wallace und Robinson [1941]
∆dilH 8( 0) 0,243 1,912 1,0 298,15 2,71 −4,48 · 10
−3 Smith [1942]
∆dilH 2( 0) 1,250 1,250 1,0 298,15 90,6 −0,017 Greyson und Snell [1971]
∆dilH 14( 3) 0,385 3,000 1,0 298,15 29,4 1,89 · 10
−3 Thompson et al. [1974]
∆dilH 6( 0) 0,994 0,994 1,0 303,15 26,4 −9,38 · 10
−3 Leung und Millero [1975]
∆dilH 9( 2) 0,0053 1,393 1,0 373,15 90,9 −0,049 Mayrath und Wood [1983]
∆dilH 6( 3) 0,050 1,407 1,0 373,00 99,9 0,054 Conti et al. [1988]
∆dilH 28( 0) 0,500 1,500 1,0 313,20 – 373,40 57,9 0,021 Rumpf et al. [1997]
ΦCp 11( 0) 0,010 1,500 1,0 298,15 6,20 −0,045 Randall und Rossini [1929]
ΦCp 7( 0) 0,022 0,328 1,0 298,15 3,34 0,028 Perron et al. [1975]
ΦCp 15( 0) 0,038 0,287 1,0 298,15 2,58 −5,26 · 10−3 Olofsson et al. [1978]
ΦCp 25( 9) 0,050 2,039 1,0 304,62 – 349,18 3,45 0,032 Rogers und Pitzer [1981]
ΦCp 13( 0) 0,010 1,887 1,0 298,15 3,23 −0,036 Magalha˜es et al. [2002]
ΦC◦p 7( 0) 1,0 275,82 – 363,23 19,2 0,015 Gardner et al. [1969]
Cp 3( 0) 0,500 1,500 1,0 298,15 5,62 −0,012 Petrov und Puchkov [1973]
Cp 10( 2) 0,143 0,772 1,0 353,15 – 373,15 3,91 −0,024 Likke und Bromley [1973]
Cp 15( 2) 0,995 3,007 1,0 333,15 – 373,15 6,16 0,025 Conti et al. [1989]
∆solH 40( 12) 0,0010 0,023 1,0 273,96 – 368,15 233 −0,059 Gardner et al. [1969]
∆solH 43( 13) 0,282 5,552 1,0 297,55 – 317,45 209 −0,017 Hubert et al. [1995]
∆solH 8( 1) 0,475 2,038 1,0 332,35 129 −6,69 · 10
−3 Hubert et al. [1997]
∆solH 29( 3) 0,050 3,003 1,0 287,80 – 352,10 215 −0,022 Marliacy et al. [2002]
954(117) 0,0009 5,552 272,27 – 383,14
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso), direkter Dampfdruckmessung (dd), hygrometrischer Methode (HM) oder Messung der Gefrierpunktserniedri-
gung (gp), EMK: Elektrodenpotential aus EMK Messung, ∆dilH: Verdu¨nnungswa¨rme,
ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t, ΦC◦p : scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t
bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung, Cp: Wa¨rmekapazita¨t, ∆solH: integrale Lo¨sungsenthalpie von Na2SO4(cr) in Wasser.
a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern
ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Na2SO4 Molalita¨t; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f
modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); o Umrechnung der Molarita¨t auf Molalita¨t mit den in So¨hnel und Novotny´ [1985] angegebenen Dichten.
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modynamischer Daten fu¨r das System Na2SO4 – H2O von Rard et al. [2000]
ausgewa¨hlt sind.
Abbildung 5.21 zeigt die Differenzen zwischen modellierten und experimen-
tell bestimmten osmotischen Koeffizienten. Mit Ausnahme geringer syste-
matischer Abweichungen der aus den Messungen der Gefrierpunktserniedri-
gung von Indelli [1953] bestimmten osmotischen Koeffizienten und der iso-
piestischen Messungen bei 288,15K [Childs und Platford, 1971], belegt die
Verteilung der Residuen eine sehr gute Anpassung des PSC–Modells an die
Meßdaten. Da im Gegensatz hierzu bei Einbeziehung der EDG Messungen
von Tang und Munkelwitz [1994] und Chan et al. [1997] fu¨r u¨bersa¨ttigte
Lo¨sungen deutliche systematische Abweichungen u¨ber den gesamten Kon-
zentrationsbereich auftreten, wird auf eine Ausdehnung des Gu¨ltigkeitsbe-























Abbildung 5.21: Residuen des osmotischen Koeffizienten in Abha¨ngigkeit von der
Quadratwurzel der Na2SO4 Molalita¨t: + Randall und Scott [1927], × Gibson und
Adams [1933], ∗ Indelli [1953],  Wu et al. [1968], D Platford [1968], 4 Humphries
et al. [1968], 5 Childs und Platford [1971], 3 Moore et al. [1972], N Platford [1973],
  Downes und Pitzer [1976],  Rard und Miller [1981b], • Filippov et al. [1985], H
Holmberg [1968],  Rard et al. [2000].
Rard et al. [2000] empfehlen in ihrer Auswertung der fu¨r wa¨ssriges Natri-
umsulfat zur Verfu¨gung stehenden EMK Messungen die Verwendung der
Resultate von Shibata und Murata [1931] (Zelle A) und Harned und Hecker
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[1934] (Zelle E). Die Messungen des Elektrodenpotentials der Zelle A von
Rondinini et al. [1988] weisen verglichen mit denjenigen von Shibata und
Murata [1931] eine gro¨ßere Streuung auf, sind aber intern konsistent [Rard
et al., 2000]. Im Gegensatz zur Arbeit von Rard et al. werden die Ergebnis-
se von Rondinini et al. hier verwendet, da sie Aktivita¨tskoeffizienten u¨ber
einen weiten Temperaturbereich bei niedrigen Molalita¨ten liefern.
Pt|NaxHg1−x|Na2SO4(aq, m)|Hg2SO4|Hg|Pt (Zelle A)
E = E◦ +
RT
F












(ln a(Na2SO4)− ln ar(Na2SO4))
In den obigen Beziehungen fu¨r die Elektrodenpotentiale der Zellen A bzw.
E ist x der molare Anteil von Natrium in flu¨ssigem Amalgam, a(Na,x, Hg)





die Aktivita¨t von Na2SO4(aq) und ar(Na2SO4) die Aktivita¨t in einer Refe-
renzlo¨sung der Molalita¨t 0,05mol kg−1. Die Werte fu¨r E◦
′
bei verschiedenen
Temperaturen und molaren Anteilen x werden in der Regression simultan
mit den Modellparametern bestimmt. Abbildung 5.22 zeigt Residuen der
Elektrodenpotentiale.
Hubert et al. [1995; 1997] und Marliacy et al. [2002] stellen Messungen der
integralen Lo¨sungswa¨rme von Na2SO4(cr) in Wasser u¨ber einen ausgedehn-
ten Konzentrations– und Temperaturbereich zur Verfu¨gung (siehe Tabelle
5.12). Gardner et al. [1969] haben Messungen der integralen Lo¨sungswa¨rme
bei niedrigen Konzentrationen u¨ber den Temperaturbereich von 273,96 bis
368,15K durchgefu¨hrt. Diese Daten werden u¨ber den Ansatz
∆solH
◦ = r1 + r2(T − T◦) + r3(T − T◦)2 (5.10)
fu¨r die integrale Lo¨sungswa¨rme von Natriumsulfat bei ho¨chstgradiger
Verdu¨nnung in die Regression einbezogen. Der bei der Referenztemperatur
T◦ = 298,15K erhaltene Wert fu¨r ∆solH
◦ von −2 217 J mol−1 ist im Betrag
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niedriger als die Ergebnisse von Gardner et al. [1969] bzw. Marliacy et al.
[2002], die bei −2 435 bzw. −2 410 J mol−1 liegen. Die Abbildungen 5.23 und
5.24 zeigen die Resultate der Anpassung des PSC–Modells an Meßwerte





























Shibata und Murata (1931)
Harned und Hecker (1934)
Rondinini et al. (1988)
Abbildung 5.22: Residuen von Elektrodenpotentialen der Zellen A [Shibata und
Murata, 1931, Rondinini et al., 1988] und E [Harned und Hecker, 1934] in Abha¨ngig-
keit von der Quadratwurzel der Na2SO4 Molalita¨t.
Magalha˜es et al. [2002] haben die Wa¨rmekapazita¨t wa¨ssriger Natrium-
sulfatlo¨sungen bei 298,15K u¨ber den Konzentrationsbereich von 0,01 bis
1,887 1mol kg−1 gemessen. Die Ergebnisse dieser Arbeit konnten von Rard
et al. [2000] noch nicht verwendet werden. Die Temperaturabha¨ngigkeit der
scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p
wird u¨ber den Ansatz
ΦC◦p = s1 + s2(T − T◦) + s3(T − T◦)2 + s4
T − T◦
T − Tr2 (5.11)
mit den Referenztemperaturen T◦ = 298,15K und Tr2 = 225K parametri-
siert. In Tabelle 5.13 sind die Parameter s1 bis s4 aufgefu¨hrt, deren Werte
simultan mit den anderen Modellparametern durch die Regression bestimmt
werden. Den Empfehlungen von Rard et al. [2000] folgend wird der Wert
von ΦC◦p(298.15K) bei −193,7 J mol−1K−1 festgehalten. In Abbildung 5.25












































Abbildung 5.23: Integrale Lo¨sungswa¨rme von Na2SO4(cr) in Wasser in Abha¨ngig-
keit von der Quadratwurzel der Na2SO4 Molalita¨t. Die Linien entsprechen den Berech-
nungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (a) Messungen
von Gardner et al. [1969] bei verschiedenen Temperaturen. (b) Resultate von Hubert
et al. [1995] (×, ∗,  ), Hubert et al. [1997] () und Marliacy et al. [2002] (+, , •)





















(a) Lange und Streeck (1931)
Wallace und Robinson (1941)
Smith (1942)
Greyson und Snell (1971)


























Wallace und Robinson (1941)
Leung und Millero (1975)
Mayrath und Wood (1983)
Conti et al. (1988)
Rumpf et al. (1997)
Abbildung 5.24: Scheinbare relative molare Enthalpie von wa¨ssrigem Natriumsulfat
in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der Na2SO4 Molalita¨t. Die Linien entsprechen
den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (a)
bei 298,15 K; (b) bei verschiedenen anderen in der Abbildung angegebenen Tempe-
raturen.
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Petrov und Puchkov (1973)
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(b)Likke und Bromley (1973)Rogers und Pitzer (1981)
Conti et al. (1989)
Abbildung 5.25: Scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t von Na2SO4(aq) in Abha¨ngig-
keit von der Quadratwurzel der Na2SO4 Molalita¨t. (a) bei 298,15 K. Die Linien ent-
sprechen den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Mo-
dell. (b) Differenzen zwischen modellierten und experimentell bestimmten scheinbaren
molaren Wa¨rmekapazita¨ten.
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ist die scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t von Na2SO4(aq) zusammen mit
den Residuen ihrer in die Regression einbezogenen Messungen dargestellt.
Die Gleichgewichtskonstante der Reaktion
Na2SO4(cr) 
 2Na
+(aq) + SO2−4 (aq) (5.12)
wird durch Anpassung von Gleichung 3.1 an die mit dem vorliegenden PSC–
Modell berechneten Lo¨slichkeitsprodukte fu¨r die in Silcock [1979] tabellier-
ten Lo¨slichkeiten bestimmt. Dabei wird fu¨r die Reaktionsenthalpie ∆rH
◦
der Reaktion 5.12 bei 298,15K der Wert −2 430 J mol−1 [Wagman et al.,
1982] gewa¨hlt. Fu¨r die Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung der Reaktion wird bei
298,15K der Wert −347,29 J mol−1K−1 erhalten, der dem Betrag nach ca.
7% oberhalb des aus den Angaben in Wagman et al. [1982] abgeleiteten
Werts liegt. Bei Verwendung der in Clegg et al. [1998a] angegebenen Gleich-
gewichtskonstante zusammen mit den aus den Angaben in Wagman et al.
[1982] abgeleiteten Werten fu¨r die Entalpie– und Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung
bei 298,15K ist das Modell in der Lage die in Silcock [1979] angegebenen
Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) in wa¨ssrigem Natriumsulfat hinrei-
chend genau zu repra¨sentieren. Abbildung 5.26 zeigt Lo¨slichkeiten von Eis,
kristallinem Natriumsulfat und Natriumsulfatdekahydrat in Na2SO4(aq).
Tabelle 5.13: Modellparameter fu¨r das System Na2SO4 – H2O
a
p1
b p2 p3 p4 p6 p8
BNa,SO4 38,472 3 2 650,31 −157,541 4,707 60 123 124 −19 077,8
UNa,SO4 −19,373 6 10 100,5 −598,546 17,742 5 468 105 −63 494,6
VNa,SO4 8,502 22 −6 700,69 396,592 −11,731 9 −310 736 42 478,4
WNa,SO4 −10,652 7 4 310,16 −255,741 7,598 91 199 619 −26 729,2
r1 r2 r3
∆solH
◦ c −2 217,12 −317,532 0.825249
s1 s2 s3 s4
ΦC◦p
c −193,7 −14,924 3 0.0828965 1494.68
a Der Parameter αNa,SO4 hat den Wert 13.
b Zur Bedeutung der Parameter p1
bis p8 siehe Gleichung 2.18. Die Referenztemperaturen T◦ bzw. Tr sind 298,15 bzw.
215 K. c Die Berechnung der integralen Lo¨sungswa¨rme ∆solH
◦ bzw. Wa¨rmeka-
pazita¨t bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p erfolgt u¨ber die Gleichungen 5.10 bzw.
5.11.




















Abbildung 5.26: Lo¨slichkeiten von Eis, Na2SO4(cr) und Na2SO4·10H2O(cr) in
wa¨ssrigem Natriumsulfat. Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
5.7 NaNO3 – H2O
Archer [2000] hat das um einen vierten Parameter erweiterte [Archer, 1991]
Ionenwechselwirkungsmodell von Pitzer [1991] verwendet um die thermo-
dynamischen Eigenschaften von wa¨ssrigem Natriumnitrat im Temperatur-
bereich von 236 bis 425K bis zur jeweiligen Sa¨ttigungskonzentration zu be-
schreiben. Die Auswahl der hier zur Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r
NaNO3(aq) verwendeten Meßdaten richtet sich fu¨r Temperaturen unterhalb
von 373,15[K] im wesentlichen nach Tabelle 3 in Archer [2000] und ist in Ta-
belle 5.14 wiedergegeben. Zusa¨tzlich zu den von Archer verwendeten Daten
werden hier Messungen der Wasseraktivita¨t mit der hygrometrischen Me-
thode [El Guendouzi und Dinane, 2000] und die EDG Messungen von Tang
und Munkelwitz [1994] bei 298,15K einbezogen. Die Verwendung der EDG
Messungen verhindert einen starken Anstieg des osmotischen Koeffizienten
jenseits der Sa¨ttigungskonzentration von NaNO3(cr), den das PSC–Modell
ohne Verwendung dieser Daten zeigt.
Die Abbildungen 5.27 bzw. 5.28 zeigen die gemessenen und modellierten
osmotischen Koeffizienten von wa¨ssrigem Natriumnitrat bzw. ihre Residu-











Tabelle 5.14: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NaNO3 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ(gp) 6( 0) 2,450 7,352 g 1,0 255,69 – 266,48 6,31 · 10−3 7,20 · 10−3 Rodebush [1918]
Φ(gp) 33(10) 0,0008 1,677 h 298,15 4,72 · 10−3 −3,55 · 10−3 Scatchard und Jones [1932]
Φ(gp) 33(10) 0,0008 1,677 g h 268,36 – 273,15 5,66 · 10−3 −4,55 · 10−3 Scatchard und Jones [1932]
Φ(iso) 49( 0) 0,105 6,025 KCl 1,0 298,15 2,79 · 10−3 −1,55 · 10−3 Robinson [1935]
Φ(dd) 18(14) 0,100 10,83 i 1,0 298,15 2,59 · 10−3 −2,49 · 10−3 Pearce und Hopson [1937]
Φ(dd) 10( 1) 1,000 10,00 i 1,0 298,15 2,78 · 10−3 −2,51 · 10−3 Kangro und Groeneveld [1962]
Φ(dd) 9( 1) 1,000 9,000 i 1,0 293,15 1,02 · 10−3 −1,07 · 10−3 Kangro und Groeneveld [1962]
Φ(iso) 6( 0) 3,102 5,980 NaCl j 1,0 298,15 3,02 · 10−3 −1,68 · 10−3 Kirgintsev und Luk’yanov [1964]
Φ(iso) 25( 0) 0,916 9,889 NaCl j 1,0 298,15 2,55 · 10−3 1,93 · 10−3 Kirgintsev und Luk’yanov [1965]
Φ(dd) 100(38) 0,300 17,00 0,1 274,15 – 348,15 8,89 · 10−3 −3,00 · 10−3 Shpigel’ und Mishchenko [1967]
Φ(gp) 5( 0) 2,214 7,188 g 1,0 255,70 – 267,15 6,89 · 10−3 −2,80 · 10−3 Holmberg [1968]
Φ(iso) 13( 0) 0,757 6,164 NaCl k 1,0 298,15 2,15 · 10−3 1,51 · 10−3 Bezboruah et al. [1970]
Φ(iso) 9( 4) 1,014 15,99 CaCl2 j 1,0 373,45 2,75 · 10−3 −3,75 · 10−4 Voigt et al. [1990]
Φ(EDG) 58( 4) 4,330 339 l m 298,15 8,20 · 10−3 −4,76 · 10−5 Tang und Munkelwitz [1994]
Φ(HM) 9( 2) 0,100 6,000 1,0 298,15 3,60 · 10−3 −1,51 · 10−3 El Guendouzi und Dinane [2000]
γ± 7( 0) 0,0005 0,020 1,0 298,15 9,90 · 10−4 9,02 · 10−4 Harned und Shropshire [1958]
γ± 12( 1) 0,0010 3,000 n 1,0 298,15 2,84 · 10−3 −1,93 · 10−3 Rabinovich und Titov [1975]
γ± 15( 7) 0,100 3,500 n 0,5 298,15 2,65 · 10−3 1,53 · 10−3 Marcos-Arroyo et al. [1996]
∆solH 48(28) 0,011 13,03
o 1,0 274,15 – 323,15 185 5,39 · 10−3 Mishchenko und Shpigel’ [1967]
∆solH 6( 0) 10,14 12,50 1,0 291,15 136 2,45 · 10
−4 Khrenova et al. [1970b]
∆solH 17( 0) 2,000 12,50 1,0 298,15 349 0,023 Khrenova et al. [1970a]
∆solH 5( 0) 0,0066 0,026 1,0 298,15 254 −0,012 Peka´rek et al. [1990]
Fortsetzung auf der na¨chsten Seite
a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b NaNO3 Molalita¨t; c Bezugsstandard bei isopiestischen
Messungen; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung
4.8); g Bestimmung der osmotischen Koeffizienten bei der Gefrierpunktstemperatur mit der in Abschnitt 3.1 beschriebenen Methode. h w = 1 fu¨r mNaNO3 <
0,195 65 mol kg−1, w = 0, 5 fu¨r 0,195 65 mol kg−1 <= mNaNO3 <= 0,574 85 mol kg
−1, w = 0 fu¨r mNaNO3 > 0,574 85 mol kg
−1; i Korrektur des nicht-idealen
Verhaltens der Gasphase nach Gleichung 4.2. j Die isopiestischen Molalita¨ten sind nicht angegeben. k Die isopiestischen Molalita¨ten sind nur fu¨r drei Messungen
angegeben. l Die Meßwerte sind Tabelle 1 in Chan et al. [1997] entnommen. m w = 0,1 fu¨r mNaNO3 < 10 mol kg
−1, w = 0,5 fu¨r mNaNO3 >= 10 mol kg
−1;
n Berechnung von mittleren Aktivita¨tskoeffizienten aus den angegebenen Aktivita¨tskoeffizienten von Na+(aq) und NO−3 (aq).




















b mmax b Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
∆difH 39( 0) 0,495 10,38 1,0 298,15 150 −3,11 · 10
−3 Peka´rek et al. [1990]
∆dilH 19( 3) 0,370 7,401 1,0 291,15 40,4 −5,07 · 10
−3 St˚ahlberg [1914]
∆dilH 7( 1) 0,0040 0,333 1,0 291,16 – 291,38 21,0 0,28 Naude´ [1928]
∆dilH 26( 0) 0,0063 0,100 1,0 298,15 9,19 4,02 · 10
−3 Lange und Robinson [1930]
∆dilH 2( 0) 2,500 2,500 1,0 298,15 17,1 2,27 · 10
−3 Greyson und Snell [1971]
∆dilH 4( 2) 0,555 9,251 1,0 291,15 10,7 −0,012 Thomsen [1883]
Cp 9( 0) 0,995 5,994 1,0 298,15 1,76 0,022 Epikhin und Stakhanova [1967]
Cp 24( 2) 0,624 10,95 1,0 298,15 – 373,15 6,20 0,060 Puchkov et al. [1973]
Cp 2( 0) 0,500 1,000 1,0 298,15 3,35 0,26 Petrov und Puchkov [1973]
ΦCp 6( 0) 0,049 0,167 1,0 298,15 0,97 0,045 Enea et al. [1977]
ΦCp 34( 0) 0,027 2,116 1,0 298,15 2,01 0,46 Roux et al. [1978]
ΦCp 144( 12) 0,100 10,02 0,5 234,00 – 285,00 36,9 0,22 Carter und Archer [2000]
sol 7( 0) 8,615 19,01 1,0 273,45 – 363,40 4,01 · 10−2 1,01 · 10−3 Earl of Berkeley [1904]
sol 4( 0) 8,975 20,70 1,0 278,15 – 373,15 4,92 · 10−2 −1,44 · 10−3 Reinders [1915]
sol 19( 0) 7,717 20,64 1,0 262,55 – 373,15 6,28 · 10−2 1,42 · 10−3 Chre´tien [1929]
sol 7( 0) 8,623 20,64 1,0 273,15 – 373,15 0,24 4,26 · 10−3 Cornec und Krombach [1929]
sol 7( 0) 7,333 10,86 1,0 255,65 – 303,15 0,39 −0,017 Sphunt [1940]
sol 3( 0) 9,432 11,30 1,0 283,15 – 303,15 5,97 · 10−3 −1,66 · 10−4 Zhravlev et al. [1963]
sol 10( 0) 7,188 14,60 1,0 255,70 – 333,15 0,12 2,40 · 10−3 Holmberg [1968]
sol 2( 0) 10,35 10,82 1,0 293,15 – 298,15 5,05 · 10−3 −2,47 · 10−4 Plekhotkin und Bobrovskaya [1970]
sol 2( 0) 13,37 16,47 1,0 323,15 – 348,15 0,33 −0,010 Kol’ba et al. [1980]
sol 3( 0) 10,40 12,30 1,0 293,15 – 313,15 0,56 −0,022 Korin und Soifer [1996]
873(140) 0,0005 339 234,00 – 373,45
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso), hygrometrischer Methode (HM), Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp), des elektrodynamischen
Gleichgewichts (EDG) oder direkter Dampfdruckmessung (dd), γ±: mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von NaNO3, ∆solH: integrale Lo¨sungsenthalpie von NaNO3(cr) in
Wasser, ∆difH: differentielle Lo¨sungsenthalpie (siehe Text), ∆dilH: Verdu¨nnungswa¨rme,
ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t, Cp: Wa¨rmekapazita¨t, sol: Lo¨slichkeit
von NaNO3(cr) in NaNO3(aq). a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b NaNO3 Molalita¨t; d Gewicht
der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8)
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bei 298,15K und mit dem Modell von Archer [2000] berechnete kalorime-
trische Gro¨ßen werden zur Transformation der von Scatchard und Jones
experimentell bestimmten osmotischen Koeffizienten am Gefrierpunkt u¨ber
Gleichung 4.1 auf 298,15K genutzt.
Abbildung 5.29 zeigt Residuen der Verdu¨nnungswa¨rme fu¨r das in der vor-
liegenden Arbeit parametrisierte PSC–Modell und das Modell von Archer
[2000]. Wa¨hrend sich das Muster der Residuen unterhalb der NaNO3 Kon-
zentration von ca. 1mol kg−1 stark a¨hnelt, weichen die von Archer [2000]
modellierten Verdu¨nnungsenthalpien oberhalb dieser Konzentration sta¨rker
von den Meßwerten ab.
Peka´rek et al. [1990] haben die Lo¨sungswa¨rme von NaNO3(cr) in einer wa¨ss-
rigen Natriumnitratlo¨sung experimentall bestimmt. Diese Messungen sind
eine Approximation der differentiellen Lo¨sungswa¨rme ∆difH, die u¨ber die
Beziehung
∆difH ≈ ∆solH◦ + me
ΦL(me)−ms ΦL(ms)
me −ms
in die Regression einbezogen werden. Dabei ist me die resultierende Mo-
lalita¨t, wenn kristallines Natriumnitrat in einer Natriumnitratlo¨sung der










die sich aus den Gleichungen 4.5 und 2.10 ableiten la¨ßt, bestimmt werden.
In Abbildung 5.30 ist die von Peka´rek et al. [1990] na¨herungsweise gemes-
sene differentielle Lo¨sungswa¨rme und die modellierte exakte differentielle
Lo¨sungswa¨rme zusammen mit der experimentellen und modellierten inte-
gralen Lo¨sungswa¨rme dargestellt. Die integrale Lo¨sungswa¨rme bei ho¨chst-
gradiger Verdu¨nnung ∆solH
◦ wird mit dem linearen Ansatz
∆solH
◦ = r1 + r2(T − T◦) (5.13)
beschrieben. Der Wert dieser Gro¨ße von 20 235 J mol−1 bei 298,15K weicht
nur unwesentlich von dem Wert 20 213 J mol−1 ab, der von Archer [2000]
bestimmt wurde.
Carter und Archer [2000] haben die Wa¨rmekapazita¨t von wa¨ssrigem Na-
triumnitrat fu¨r Konzentrationen von 0,1 bis 10mol kg−1 bei Temperatu-
ren zwischen 236 und 285K gemessen. Aus diesen Messungen wurden von
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Abbildung 5.27: Osmotischer Koeffizient von wa¨ssrigen NaNO3 Lo¨sungen in
Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaNO3 Molalita¨t. Die Linien entsprechen
den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (a)
Fu¨r 298,15 K; (b) fu¨r die in der Abbildung angegebenen Temperaturen und an den
Gefrierpunkten (gp).









































Abbildung 5.28: Differenzen zwischen modellierten und gemessenen osmotischen
Koeffizienten von NaNO3 – H2O Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der
NaNO3 Molalita¨t. (a) fu¨r 298,15 K. Die Linie entspricht den Differenzen zwischen den
in der vorliegenden Arbeit berechneten osmotischen Koeffizienten und den Resultaten
des Modells von Archer [2000]. (b) fu¨r andere Temperaturen. × Scatchard und Jones
[1932], ∗ Robinson [1935],   Pearce und Hopson [1937],  Kangro und Groeneveld
[1962],  Kirgintsev und Luk’yanov [1964], • Kirgintsev und Luk’yanov [1965], +
Shpigel’ und Mishchenko [1967], M Bezboruah et al. [1970], N Tang und Munkelwitz
[1994], O, El Guendouzi und Dinane [2000], H Rodebush [1918], ·3 Holmberg [1968],
 Voigt et al. [1990]















































Abbildung 5.29: Differenzen zwischen modellierten und experimentell bestimmten
Verdu¨nnungsenthalpien von wa¨ssrigem Natriumnitrat in Abha¨ngigkeit von der Qua-
dratwurzel der NaNO3 Molalita¨t vor dem Verdu¨nngsprozeß. (a) Fu¨r das in der vor-
liegenden Arbeit parametrisierte PSC–Modell; (b) fu¨r das Modell von Archer [2000].
Die Symbole in (a) und (b) entsprechen den Messungen von Thomsen [1883] (+),
St˚ahlberg [1914] (×), Naude´ [1928] (∗), Lange und Robinson [1930] (2) und Greyson
und Snell [1971] ().
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Carter und Archer unter Verwendung der von Archer und Carter [2000]
bestimmten Wa¨rmekapazita¨ten von H2O scheinbare molare Wa¨rmekapa-
zita¨ten von NaNO3(aq) berechnet. Diese scheinbaren molaren Wa¨rmekapa-
zita¨ten ko¨nnen direkt in der Regression verwendet werden, da der Berech-
nung der Wa¨rmekapazita¨t von Wasser auch in dieser Arbeit die Messun-
gen von Archer und Carter [2000] zugrunde liegen (siehe Abschnitt 3.1).
Die Temperaturabha¨ngigkeit der scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t von
NaNO3(aq) bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung
ΦC◦p wird u¨ber den Ansatz
ΦC◦p = s1 + s2(T − T◦) + s3(T − T◦)2 + s4(T − T◦)3 + s5
T − T◦
T − Tr2 (5.14)
mit den Referenztemperaturen T◦ = 298,15K und Tr2 = 215K parametri-



















Abbildung 5.30: Integrale und differentielle Lo¨sungsenthalpie von NaNO3(cr) in
Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaNO3 Molalita¨t bei 298,15 K. Die Mes-
sungen von Peka´rek et al. [1990] (◦) sind eine Approximation der differentiellen
Lo¨sungswa¨rme (siehe Text). Modellierte integrale und exakte differentielle Lo¨sungs-
enthalpien werden durch die Linen repra¨sentiert. Die Symbole entsprechen den Mes-
sungen der integralen Lo¨sungswa¨rme von Mishchenko und Shpigel’ [1967] (), Kh-
renova et al. [1970a] (×) und Peka´rek et al. [1990] ( ).
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Abbildung 5.31: Wa¨rmekapazita¨t von NaNO3(aq). (a) In Abha¨ngigkeit von der
Quadratwurzel der NaNO3 Molalita¨t bei 298,15 K; (b) Messungen von Carter und
Archer [2000] fu¨r verschiedene NaNO3 Molalita¨ten in Abha¨ngigkeit von der Tem-
peratur. Die Linien in (a) und (b) entsprechen den Berechnungen mit dem in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
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Abbildung 5.32: Residuen der Wa¨rmekapazita¨tsmessungen von NaNO3(aq) in
Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaNO3 Molalita¨t. (a) Bei 298,15 K. Die Li-
nie entspricht der Differenz zwischen dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten
PSC–Modell und dem Modell von Archer [2000]. (b) Bei von 298,15 K abweichenden
Temperaturen. Symbole in (a) und (b): + Epikhin und Stakhanova [1967],  Puch-
kov et al. [1973], × Petrov und Puchkov [1973], ∗ Enea et al. [1977],   Roux et al.
[1978],  Carter und Archer [2000].
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simultan mit den anderen Modellparametern bestimmt werden. Der erhalte-
ne Wert fu¨r ΦC◦p bei 298,15K von −31,2 J mol−1K−1 liegt leicht oberhalb des
Ergebnisses von Archer [2000] (−35,4 J mol−1K−1), stimmt aber besser mit
den Resultaten von Roux et al. [1978] bzw. Enea et al. [1977] u¨berein, die
bei −30,15 bzw. −28,9 J mol−1K−1 liegen. Abbildung 5.31 bzw. 5.32 zeigt
die Wa¨rmekapazita¨t von NaNO3(aq) bzw. die Residuen ihrer Messungen.
Die Temperaturabha¨ngigkeit der Gleichgewichtskonstante der Reaktion
NaNO3(cr) 
 Na
+(aq) + NO−3 (aq) (5.15)
wird durch Anpassung der Modellgleichungen an Meßwerte der Lo¨slichkeit
von NaNO3(cr) simultan mit den anderen Modellparametern bestimmt. Die
Regression liefert in guter U¨bereinstimmung mit dem Ergebnis von Archer

















Abbildung 5.33: Lo¨slichkeiten von NaNO3(cr) und Eis in NaNO3(aq). Die Linien
entsprechen den mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berech-
neten Sa¨ttigunskurven. Messungen: + Earl of Berkeley [1904], × Reinders [1915], ∗
Rodebush [1918],   Chre´tien [1929],  Cornec und Krombach [1929],  Scatchard
und Jones [1932], • Sphunt [1940], 4 Zhravlev et al. [1963], N Holmberg [1968],
5 Plekhotkin und Bobrovskaya [1970],  Kol’ba et al. [1980], H Korin und Soifer
[1996].
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gewichtskonstante bei 298,15K. Die erhaltene Reaktionsenthalpie ∆rH
◦ der
Reaktion 5.15 bei 298,15K ist mit 20 350 J mol−1 ebenfalls gut mit dem Re-
ferenzwert von 20 370 J mol−1 [Wagman et al., 1982] vergleichbar, wa¨hrend
das Ergebnis fu¨r die Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung ∆rCp bei 298,15K, das bei
−162 J mol−1K−1 liegt, sta¨rker vom Referenzwert (−133 J mol−1K−1 [Wag-
man et al., 1982]) abweicht. Abbildung 5.33 bzw. 5.34 zeigt die Lo¨slichkeit
von NaNO3(cr) und Eis in NaNO3(aq) bzw. den osmotischen Koeffizienten
bei Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr).
Tabelle 5.15 listet die Werte der Aktivita¨tsparameter sowie die zur Berech-
nung der integralen Lo¨sungsenthalpie bzw. scheinbaren molaren Wa¨rmeka-
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Abbildung 5.34: Osmotischer Koeffizient von NaNO3(aq) bei Sa¨ttigung bezu¨glich
NaNO3(cr) in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. Die Linie entspricht der Berechnung
mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. Die Symbole entsprechen
folgenden direkten Dampfdruckmessungen: + Edgar und Swan [1922], × Adams
und Merz [1929], ∗ Diesnis [1937],   Carr und Harris [1949],  Apelblat [1993], 


















Tabelle 5.15: Modellparameter fu¨r NaNO3 – H2O Lo¨sungen
a
p1
b p2 p3 p4 p5 p8 p9 p10
BNa,NO3 22,398 1 22,714 1 −2,489 05 0,141 184 −0,000 307 712 8 136,03 −13 505,9 3 801,11
B1Na,NO3 −14,498 7 – – – – – – –
UNa,NO3 0,348 567 63,388 1 −9,023 86 0,666 362 −0,002 149 18 18 278,9 −19 521,4 4 871,50
VNa,NO3 −2,175 31 −42,158 8 5,865 59 −0,422 689 0,001 314 58 −12 555,3 13 919,5 −3 531,65
WNa,NO3 0,410 584 25,575 2 −3,660 23 0,272 325 −0,000 886 132 7 394,62 −7 956,71 1 986,13
r1 r2
∆solH
◦ c 20 234,5 −81,096 2
s1 s2 s3 s4 s5
ΦC◦p
c −31,235 8 −11,417 5 0,109 233 −0,006 203 31 1108,12
a Die Parameter αNa,NO3 bzw. α
1
Na,NO3
haben die Werte 5 bzw. 13. b Zur Bedeutung der Parameter p1 bis p10 siehe Gleichung
2.18. Die Referenztemperaturen T◦ bzw. Tr sind 298,15 bzw. 210 K.
c Die Berechnung der integralen Lo¨sungswa¨rme ∆solH
◦
bzw. scheinbaren Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgradiger Verdu¨nnung ΦC◦p erfolgt u¨ber die Gleichungen 5.13 bzw. 5.14.
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5.8 NaCl – H2O
Archer [1992] hat die thermodynamischen Eigenschaften des Systems NaCl
– H2O mit einer um einen vierten Parameter erweiterten Form des Ionen-
wechselwirkungsmodells von Pitzer [Pitzer, 1991] fu¨r 0 bis ca. 6mol kg−1
bei Temperaturen zwischen ca. 250 bis 600K und Druckverha¨ltnissen vom
Dampfdruck der Lo¨sung bis 100MPa beschrieben. Dieses Modell wurde
spa¨ter von Archer und Carter [2000] um Messungen der Wa¨rmekapazita¨t
von NaCl(aq) in kaltem stabilem und unterku¨hltem Zustand erweitert. Auf-
grund der sehr großen Menge fu¨r wa¨ssrige NaCl Lo¨sungen zur Verfu¨gung
stehender Messungen thermodynamischer Eigenschaften wird hier auf eine
direkte Anpassung des PSC–Modells an diese Meßdaten verzichtet. Statt
dessen wird das PSC–Modell an jeweils 960 Werte des osmotischen Koeffi-
zienten, des mittleren Aktivita¨tskoeffizienten, der scheinbaren relativen mo-
laren Enthalpie und der scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t von NaCl(aq)
angepaßt, die mit Hilfe des Modells von Archer und Carter [2000] fu¨r NaCl
Konzentrationen zwischen 0 und 6,1mol kg−1 und Temperaturen zwischen
245 und 373,15K bei Standarddruck (101 325Pa) berechnet werden. Die Ab-
bildungen 5.35 bis 5.38 zeigen die Resultate dieser Anpassung zusammen
mit den Abweichungen der modellierten thermodynamischen Eigenschaften
von den Berechnungen mit dem Modell von Archer und Carter [2000]. Fu¨r
den osmotischen Koeffizienten, den mittleren Aktivita¨tskoeffizienten und die
scheinbare relative molare Enthalpie sind die Abweichungen zwischen den
beiden Modellen zufriedenstellend. Daß die Abweichungen fu¨r die schein-
bare molare Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨heren Molalita¨ten vergleichsweise groß
sind, ist nicht besonders relevant, da der Schwerpunkt dieser Arbeit auf der
Bestimmung von Aktivita¨tskoeffizienten liegt.
Zur Bestimmung der Gleichgewichtskonstanten der Reaktionen
NaCl(cr) 
 Na+(aq) + Cl−(aq) (5.16)
NaCl · 2H2O(cr) 
 Na+(aq) + Cl−(aq) + 2H2O(l) (5.17)
werden mit dem hier parametrisierten PSC–Modell berechnete Lo¨slichkeits-
produkte an die in Silcock [1979] tabellierten Lo¨slichkeitsmessungen von
NaCl(cr) und NaCl·2H2O(cr) angepaßt. Abbildung 5.39 zeigt das Resultat
der Anpassung.
Modellparameter fu¨r NaCl – H2O Lo¨sungen sind in Tabelle 5.16 aufgefu¨hrt.







































































Abbildung 5.35: Osmotischer Koeffizient von wa¨ssrigen Natriumchlorid Lo¨sungen
in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl Molalita¨t und der Temperatur.
(a) Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (b)
Differenzen zwischen dem mit dem Modell von Archer und Carter [2000] und dem
hier berechneten osmotischen Koeffizienten.


































































Abbildung 5.36: Mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von NaCl in wa¨ssrigem Natrium-
chlorid in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl Molalita¨t und der Tempera-
tur. (a) Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
(b) Differenzen zwischen dem mit dem Modell von Archer und Carter [2000] und
dem hier berechneten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten.


































































Abbildung 5.37: Scheinbare relative molare Enthalpie von wa¨ssrigem Natriumchlo-
rid in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl Molalita¨t und der Temperatur.
(a) Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (b)
Differenzen zwischen der mit dem Modell von Archer und Carter [2000] und der hier
berechneten scheinbaren relativen molaren Enthalpie.











































































Abbildung 5.38: Scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t von wa¨ssrigem Natriumchlo-
rid in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl Molalita¨t und der Temperatur.
(a) Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (b)
Differenzen zwischen der mit dem Modell von Archer und Carter [2000] und der hier
berechneten scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t.
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Tabelle 5.16: Modellparameter fu¨r NaCl – H2O Lo¨sungen
a
p1 b p2 p3 p4 p7 p8 p9
BNa,Cl 20,212 0 3,812 53 0,523 626 −0,055 645 9 13,671 4 −1 353,09 337,864
UNa,Cl −2,706 57 −4,460 06 1,533 81 −0,150 788 −7,174 38 −487,196 408,735
VNa,Cl −3,023 31 2,447 01 −0,993 737 0,097 953 2 2,710 29 385,487 −294,200
WNa,Cl −5,261 67 −0,797 114 0,585 186 −0,060 972 0 −1,580 17 −230,617 165,241
s1 s2 s3 s4 s5
ΦC◦p
c −85,3 −4,704 49 0,042 874 0 −0,000 267 204 464,858
a Der Parameter αNa,Cl hat den Wert 5.
b Zur Bedeutung der Parameter p1
bis p9 siehe Gleichung 2.18. Die Referenztemperaturen T◦ bzw. Tr sind 298,15 bzw.
215 K. c Die Berechnung der scheinbaren molaren Wa¨rmekapazita¨t bei ho¨chstgra-
diger Verdu¨nnung ΦC◦p erfolgt u¨ber den Ansatz
ΦC◦p = s1 + s2(T − T◦) + s3(T −
T◦)
2 + s4(T − T◦)3 + s5 T−T◦T−Tr2 , wobei die Referenztemperatur Tr2 den Wert 225 K


















Abbildung 5.39: Festko¨rperlo¨slichkeiten in wa¨ssrigem Natriumchlorid. Die Sym-
bole entsprechen den in Silcock [1979] tabellierten Messungen fu¨r Eis (×), NaCl(cr)
(2) und NaCl·H2O(cr) (). Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
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5.9 HNO3 – H2SO4 – H2O
Obwohl Carslaw et al. [1995] bereits ein PSC–Modell fu¨r das System HNO3
– H2SO4 – H2O temperaturabha¨ngig parametrisiert haben, ist hier eine
Neuauflage der Parametrisierung erforderlich, da der Parametersatz fu¨r das
Teilsystem H2SO4 – H2O von dem in Carslaw et al. verwendeten abweicht.
Die Dissoziation des Hydrogensulfat–Ions wird bei der Anpassung des PSC–
Modells an die verwendeten thermodynamischen Daten entsprechend Ab-
schnitt 5.1.1 behandelt.
Neben den von Carslaw et al. [1995] verwendeten Daten (siehe Tabelle 5.17)
liegen mittlerweile mittels Differential–Scanning–Kalorimetrie und IR Spek-
troskopie du¨nner Filme bestimmte Schmelztemperaturen im System HNO3
– H2SO4 – H2O vor [Beyer et al., 2004], die die historische Arbeit von
Carpenter und Lehrmann [1925] u¨ber das Phasendiagramm dieses Systems
erga¨nzen. Der obere Teil von Abbildung 5.40 zeigt das Resultat der Anpas-
sung des PSC–Modells an die von Beyer et al. [2004] experimentell bestimm-
ten Schmelztemperaturen von Eis und HNO3 · 3H2O(cr) fu¨r verschiedene
H2SO4 Konzentrationen. Wa¨hrend die mit dem Modell berechneten Sa¨tti-
gungskurven von HNO3 · 3H2O(cr) gut mit den gemessenen Schmelztempe-
raturen u¨bereinstimmen, liegen die modellierten Sa¨ttigungskurven von Eis
mit zunehmender Schwefelsa¨urekonzentration zunehmend oberhalb der ge-
messenen Schmelztemperaturen. Beyer et al. [2004] bemerken a¨hnliche Ab-
weichungen zwischen den mit AIM [Wexler und Clegg, 2002] berechneten
und den von ihnen bestimmten Temperaturen des bina¨ren Eutektikums von
Eis und HNO3·3H2O(cr), die sie darauf zuru¨ckfu¨hren, daß AIM auf den Mes-
sungen von Carpenter und Lehrmann beruht. In Abbildung 5.41 ist zu er-
kennen, daß das in der vorliegenden Arbeit parametrisierte Modell bezu¨glich
Eis ebenfalls die Ergebnisse von Carpenter und Lehrmann repra¨sentiert, ob-
wohl ihre Messungen gleichgewichtet mit denjenigen von Beyer et al. in die
Regression einfließen. Schmelztemperaturen von Eis in einer Salpeterschwe-
felsa¨uremischung mit 5Gew.% H2SO4, die von Beyer et al. aus Abbildung
6 in Chang et al. [1999] abgeleitet wurden, liegen fu¨r HNO3 Konzentra-
tionen oberhalb von 10Gew.% ebenfalls oberhalb ihrer eigenen Ergebnisse.
In diesem Zusammenhang ist noch zu bemerken, daß auch die von Bey-
er et al. [2003] ebenfalls mittels Differential–Scanning–Kalorimetrie und IR
Spektroskopie du¨nner Filme bestimmte Schmelztemperatur von Eis in rei-
ner wa¨ssriger Schwefelsa¨ure fu¨r Konzentrationen oberhalb von ca. 10Gew.%
unterhalb der von Gable et al. [1950] bestimmten Gefrierpunktserniedrigung
liegt, auf der das in der vorliegenden Arbeit parametrisierte PSC–Modell fu¨r


















Tabelle 5.17: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger HNO3 – H2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b c Gewicht d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
vp g 18( 3)( 1) 32,63 318 1,0 288,15 – 298,15 5,69 · 10−4 0,041 Saposchnikov [1905]
vp g 77( 29)( 1) 3,819 1214 1,0 273,15 4,96 · 10−5 −3,32 · 10−3 Vandoni [1944]
vp g 160(152)(24) 6,835 42,20 h i 190,00 – 240,00 8,73 · 10−7 0,042 Zhang et al. [1993b]
gp j 25( 25)( 0) 1,776 6,721 H2O(cr) 1,0 202,15 – 265,65 1,44 · 10−2 −3,26 · 10−3 Carpenter und Lehrmann [1925]
gp j 33( 33)( 0) 6,721 26,24 H2SO4 · 4H2O(cr) 1,0 202,15 – 242,65 9,55 0,077 Carpenter und Lehrmann [1925]
gp j 93( 6)( 0) 28,47 11046 H2SO4·H2O(cr) 1,0 210,55 – 307,25 1,19 · 10+5 −3,47 · 10−3 Carpenter und Lehrmann [1925]
gp j 80( 80)( 1) 4,892 33,59 HNO3 · 3H2O(cr) 1,0 202,15 – 252,65 2,66 −3,30 · 10−3 Carpenter und Lehrmann [1925]
TS
j 72( 72)( 0) 1,450 7,255 H2O(cr) 1,0 213,30 – 267,40 3,26 · 10−2 0,038 Beyer et al. [2004]
TS
j 12( 12)( 0) 9,014 14,43 H2SO4·H2O(cr) 1,0 221,39 – 244,86 15,5 −0,091 Beyer et al. [2004]
TS
j 84( 84)( 0) 5,532 18,85 HNO3 · 3H2O(cr) 1,0 213,30 – 256,83 8,51 −0,039 Beyer et al. [2004]
654(496)(27) 1,450 11046 190,00 – 307,25
vp HNO3–Dampfdruck, gp: Gefrierpunkt, TS : Schmelztemperatur.
a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in
Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten Konzentrationsbereichs von m(HNO3) + m(H2SO4) ≤
40 mol kg−1 bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb dieses Bereichs. b Gesamtmolalita¨t m(HNO3) + m(H2SO4);
c
Festko¨rper bei Gefrier– bzw. Schmelztemperaturmessungen; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer
Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g Der HNO3–Dampfdruck wird mit Hilfe
der Henry–Konstante von HNO3 [Massucci et al., 1999] in den mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HNO3 konvertiert.
h Die
Ergebnisse von Zhang et al. [1993b] fu¨r Lo¨sungen mit 0,1 bis 15 Gew. % HNO3 und 35 bis 75 Gew. % H2SO4 sind nur in Form
von Regressionsgleichungen angegeben, mit denen fu¨r jede Mischung bei Temperaturen zwischen 190 und 240 K acht Werte des
HNO3–Dampfdrucks berechnet werden.
i Resultate von Zhang et al. [1993b] fu¨r 5 Gew. % HNO3 und 50 Gew. % H2SO4 sowie
1Gew. % HNO3 und 60 bzw 70 Gew. % H2SO4 werden nicht verwendet.
j Bei Gefrier– bzw. Schmelztemperaturen von H2O wird
die Wasseraktivita¨t am Gefrierpunkt in der Regression verwendet. Gefrier– bzw. Schmeltzemperaturen anderer Festko¨rper werden
u¨ber ihr Aktivita¨tsprodukt (siehe Tabelle 5.36) eingebunden.
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Abbildung 5.40: Sa¨ttigungskurven in wa¨ssrigen Salpeterschwefelsa¨uregemischen.
Oben: Fu¨r verschiedene H2SO4 Massenanteile. Der linke absteigende bzw. rechte auf-
steigende Ast der Linien entspricht den mit dem in der vorliegenden Arbeit parame-
trisierten PSC–Modell berechneten Sa¨ttigungskurven von Eis bzw. HNO3 ·3H2O(cr).
Die Symbole repra¨sentieren die von Beyer et al. [2004] experimentell bestimmten
Schmelztemperaturen. Unten: Brechnete und experimentell bestimmte Sa¨ttigungs-
temperatur von Eis in Abha¨ngigkeit von der H2SO4 Konzentration in reiner wa¨ssriger
Schwefelsa¨ure.






















































































Abbildung 5.41: Natu¨rlicher Logarithmus verschiedener Aktivita¨tsprodukte im Sys-
tem HNO3 – H2SO4 – H2O bei Sa¨ttigung in Abha¨ngigkeit von der Temperatur: (a) Eis
(b) H2SO4 · 4H2O(cr), (c) H2SO4·H2O(cr), (d) HNO3 · 3H2O(cr). Bei Eis entspricht
die Linie dem Logarithmus der Aktivita¨t am Gefrierpunkt von H2O berechnet mit
dem in Abschnitt 3.1 beschriebenen Verfahren. Fu¨r die u¨brigen Festko¨rper stellen die
Linien die Temperaturabha¨ngigkeit der Gleichgewichtskonstanten ihrer Lo¨sungsreak-
tion dar. Die Symbole entsprechen den aus den von Carpenter und Lehrmann [1925]
(+) bzw. Beyer et al. [2004] ( ) gemessenen Gefrierpunkten bzw. Schmelztempera-
turen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten PSC–Modell berechneten
Aktivita¨tsprodukten.






























Zhang et al. (1993b)
Abbildung 5.42: Quotient von modelliertem und experimentell bestimmtem HNO3
Dampfdruck u¨ber wa¨ssrigen Salpeterschwefelsa¨uregemischen in Abha¨ngigkeit von der
Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t.
Fu¨r die Festko¨rper H2SO4·H2O(cr), H2SO4 ·4H2O(cr) und HNO3 ·3H2O(cr)















Abbildung 5.43: HNO3–Dampfdruck u¨ber wa¨ssrigen Salpeterschwefelsa¨uregemi-
schen. Die Symbole entsprechen den Messungen von Becker et al. [1995]: + 33 Gew.%
HNO3, 15 Gew.% H2SO4; × 58.4 Gew.% HNO3, 9,7 Gew.% H2SO4. Linien stellen die
Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell dar.
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modellierten Sa¨ttigungskurven und den von Carpenter und Lehrmann [1925]





















































Abbildung 5.44: H2O–Dampfdruck u¨ber verschiedenen wa¨ssrigen Salpeterschwe-
felsa¨uregemischen. Die Symbole entsprechen den Messungen von Becker et al. [1995]:
+ 33 Gew.% HNO3, 15 Gew.% H2SO4; × 15 Gew.% HNO3, 35 Gew.% H2SO4; ∗
33,4 Gew.% HNO3, 12,8 Gew.% H2SO4;   43,5 Gew.% HNO3, 8,3 Gew.% H2SO4.
(a) in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. Meßwerte und der mit dem hier parame-
trisierten Modell berechnete Dampfdruck (Linien) sind mit den in der Abbildung
angegebenen Faktoren skaliert. (b) Prozentuale Differenz zwischen modelliertem und
experimentell bestimmtem Dampfdruck.
Abbildung 5.42 zeigt Abweichungen zwischen modelliertem und experimen-
tell bestimmtem Dampfdruck von HNO3 u¨ber HNO3 – H2SO4 – H2O Lo¨sun-
gen. Die mittlere prozentuale Abweichung zwischen Modell- und Meßwerten
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betra¨gt 43%, 22% bzw. 23% fu¨r die Resultate von Saposchnikov [1905],
Vandoni [1944] bzw. Zhang et al. [1993b].
Zur Kontrolle der vorgenommenen Parametrisierung werden die Messungen
des Dampfdrucks von H2O und HNO3 u¨ber verschiedenen HNO3 – H2SO4
– H2O Lo¨sungen bei Temperaturen zwischen ca. 190 und 240K von Becker
et al. [1995] verwendet. Abbildung 5.43 zeigt, daß der modellierte Dampf-
druck von HNO3 u¨ber einer Lo¨sung mit 38Gew.% HNO3 und 15Gew.%
H2SO4 mit abnehmender Temperatur zunehmed oberhalb der Messungen
von Becker et al. liegt, wa¨hrend sich fu¨r eine Lo¨sung mit 58,4Gew.% HNO3
und 9,7Gew.% H2SO4 eine Unterscha¨tzung der Messungen durch das Mo-
dell mit abnehmender Temperatur andeutet. Die im allgemeinen positive
Abweichung von ca. 15% zwischen modelliertem und gemessenem H2O–
Dampfdruck ist zufriedenstellend (siehe Abbildung 5.44).
Modellparameter fu¨r das System HNO3 – H2SO4 – H2O sind in Tabelle 5.37
aufgefu¨hrt.
5.10 HCl – H2SO4 – H2O
Carslaw et al. [1995] konnten HCl Lo¨slichkeiten in wa¨ssriger Schwefelsa¨ure
bei konstantem HCl Dampfdruck von 1 atm [Cupr, 1928, Coppadoro, 1911],
HCl Dampfdruckmessungen bei stratospha¨rischen Temperaturen [Hanson
und Ravishankara, 1993, Zhang et al., 1993b] und indirekt aus Messun-
gen des Aufnahmekoeffizienten bestimmte HCl Lo¨slichkeiten [Williams und
Golden, 1993, Hanson und Ravishankara, 1993] ohne Verwendung terna¨rer
Wechselwirkungsparameter fu¨r HCl – H2SO4 – H2O mit ihrem PSC–Modell
repra¨sentieren. Es zeigt sich, daß das in der vorliegenden Arbeit parame-
trisierte PSC–Modell fu¨r dieses System besser in der Lage ist, die effektive
Henry–Konstante H∗ fu¨r HCl in wa¨ssriger Schwefelsa¨ure wiederzugeben,
wenn der Parameter WCl,SO4,H auf den Wert 3 gesetzt wird. H
∗ steht mit












gegeben [Carslaw et al., 1995]. Dabei ist KHCl die molare Henry–Konstante
von HCl, mH die Molalita¨t des Wasserstoffions, γ± der mittlere molare Akti-
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vita¨tskoeffizient von HCl und M(H2SO4) bzw. m(H2SO4) die Molarita¨t bzw.
Molalita¨t von Schwefelsa¨ure. Die zur Berechnung der Molarita¨t erforderli-
che Dichte von H2SO4(aq) wird u¨ber die in Carslaw et al. [1995] angegebene
Beziehung bestimmt.
Mittlerweile haben Elrod et al. [1995] und Hanson [1998] weitere Messungen
des HCl Dampfdrucks u¨ber wa¨ssriger Schwefelsa¨ure bei niedrigen Tempera-
turen durchgefu¨hrt, die sie ebenfalls in Form effektiver Henry–Konstanten
angeben. Hanson [1998] hat außerdem die von Hanson und Ravishankara
[1993] durchgefu¨hrten Dampfdruckmessungen um 10–25% korrigiert.
Abbildung 5.45 bzw. 5.46 zeigt modellierte und experimentell bestimmte
effektive Henry–Konstanten bzw. Lo¨slichkeiten von HCl in H2SO4(aq). Die
Modellergebnisse a¨hneln stark denjenigen von Carslaw et al. [1995] und fu¨r





























Abbildung 5.45: Effektive Henry–Konstante von HCl fu¨r wa¨ssrige Schwefelsa¨ure
in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. Die Symbole entsprechen den Messungen von
Williams und Golden [1993] fu¨r 50 (+), 55 (×) und 60 Gew. % H2SO4 (∗), Elrod et al.
[1995] fu¨r 43 () und 50 Gew. % H2SO4 ( ) und Hanson und Ravishankara [1993],
Hanson [1998] fu¨r 45 (), 45,3 (•), 50 (4) und 50 Gew. % H2SO4 (N). Die Linien
entsprechen den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten
Modell fu¨r die in der Abbildung angegebenen H2SO4–Massenanteile.






































Abbildung 5.46: Lo¨slichkeiten von HCl in wa¨ssriger Schwefelsa¨ure bei konstantem
HCl Dampfdruck von 1 atm. Oben: Mit dem in der vorliegenden Arbeit parametri-
sierten PSC–Modell berechnet (Linien) und von Cupr [1928] bei den angegebenen
Temperaturen experimentell bestimmt (Symbole). Unten: Fu¨r die Messungen von
Coppadoro [1911].
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5.11 HCl – HNO3 – H2O
Fu¨r dieses System scheinen bisher keine experimentellen Daten vorzuliegen.
Daher werden alle terna¨ren Wechselwirkungsparmeter fu¨r HCl – HNO3 –
H2O auf den Wert Null gesetzt.
5.12 H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O
Da bereits von Clegg et al. [1998b] ein PSC–Modell temperaturabha¨ngig fu¨r
das System H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O parametrisiert wurde, aber mit Glei-
chungssatz II und dem Modell fu¨r das Teilsystem H2SO4 – H2O von Clegg
und Brimblecombe [1995a], ist hier aus u¨berwiegend technischen Gru¨nden
eine Wiederholung der Parametrisierung erforderlich. Neben den von Clegg
et al. [1998b] verwendeten Daten stehen die EMK Messungen von Crockford
und Simmons [1934] bei 298,15K und die neueren Untersuchungen wa¨ssri-
ger Ammoniumhydrogensulfatlo¨sungen bei tieferen Temperaturen von Chelf
und Martin [1999] und Yao et al. [1999] zur Verfu¨gung. Die Anpassung des
Modells an die vorliegenden Meßdaten (siehe Tabelle 5.18) erfolgt in zwei
Schritten: Zuna¨chst werden thermodynamische Eigenschaften bei 298,15K
verwendet und anschließend erfolgt in einer zweiten Regression die Bestim-
mung der Temperaturabha¨ngigkeit der Mischungsparameter. Die Bildung
des Hydrogensulfat–Ions wird wa¨hrend der Anpassung des PSC–Modells an
die Meßdaten entsprechend Abschnitt 5.1.1 beru¨cksichtigt.
Die Abweichungen zwischen experimentell bestimmten und modellierten
sto¨chiometrischen osmotischen Koeffizienten (siehe Abbildung 5.47) sind un-
systematisch, weisen aber insbesondere fu¨r Konzentrationen oberhalb von
ca. 9mol kg−1 eine Zyklizita¨t auf.
A¨hnlich wie bei Clegg et al. [1998b] wird der Dissoziationgrad des Hydro-
gensulfats bei 298,15 und 323,15K vom Modell oberhalb von ca. 6mol kg−1
NH4HSO4 vom Modell unterscha¨tzt (siehe Abbildung 19 in Clegg et al.
[1998b]).
Die Messungen des Elektrodenpotentials der Zelle
Pt(H2)|H2SO4(aq), (NH4)2SO4(aq)|Hg2SO4, Hg(Pt)
bei 298,15K von Crockford und Simmons [1934] liefern den sto¨chiometri-
schen Aktivita¨tskoeffizienten γ±,st von H2SO4 gema¨ß der Beziehung
























Tabelle 5.18: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger H2SO4 – (NH4)2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b Zusammensetzung c Gew. d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ (dd) 12( 12)( 7) 1,132 24,98 NH4HSO4 1.0 g 298,15 9,63 · 10−3 −0,011 Tang und Munkelwitz [1977]
Φ (dd) 9( 9)( 0) 1,616 8,766 (NH4)3H(SO4)2 h 1.0 g 298,15 1,99 · 10−2 0,011 Tang und Davis [1978]
Φ (dd) 18( 18)( 0) 1,616 8,766 (NH4)3H(SO4)2 h 1.0 i 293,15 – 303,15 2,09 · 10−2 6,31 · 10−3 Tang und Davis [1978]
Φ (EDG) 57( 33)( 0) 14,23 669 NH4HSO4 j,k 1.0 g 298,15 6,14 · 10−3 −1,53 · 10−3 Spann [1984]
Φ (EDG) 27( 26)( 3) 6,100 69,39 (NH4)1.42H0.58SO4 j,l 1.0 g 298,15 1,56 · 10−2 −0,010 Spann [1984]
Φ (EDG) 38( 38)( 1) 5,431 33,14 (NH4)3H(SO4)2 m 1.0 g 298,15 1,05 · 10−2 3,81 · 10−3 Tang und Munkelwitz [1994]
Φ (iso) 71( 71)( 0) 0,319 6,429 n NaCl 5.0 g 298,15 3,20 · 10−3 1,70 · 10−3 Clegg et al. [1996]
Φ (iso) 58( 58)( 0) 0,150 7,472 n NaCl 5.0 i 323,15 1,47 · 10−3 5,56 · 10−5 Clegg et al. [1996]
α 9( 9)( 0) 0,209 9,535 NH4HSO4 o 1.0 g 298,15 4,95 · 10−2 −0,085 Young et al. [1959]
α 7( 7)( 0) 0,401 9,355 NH4HSO4 o 1.0 i 323,15 3,24 · 10−2 −0,090 Young et al. [1959]
α 7( 7)( 0) 0,655 8,610 NH4HSO4 1.0 g 298,15 2,82 · 10−2 −0,014 Dawson et al. [1986]
α 7( 7)( 0) 0,655 8,610 NH4HSO4 1.0 i 323,15 2,55 · 10−2 −0,010 Dawson et al. [1986]
γ± 16( 16)( 0) 0,020 2,100 variabel p 1.0 g 298,15 2,47 · 10−3 −0,015 Crockford und Simmons [1934]
sol 16( 13)( 1) 20,61 229 variabel 1 1.0 g 298,15 3,13 · 10−2 −1,17 · 10−7 Silcock [1979]
sol 83( 59)( 8) 15,63 947 variabel 1 1.0 i 273,15 – 343,15 8,58 · 10−2 −4,17 · 10−3 Silcock [1979]
sol 11( 11)( 0) 10,05 30,70 variabel 2 1.0 g 298,15 1,55 · 10−2 1,41 · 10−4 Silcock [1979]
sol 48( 46)( 1) 8,992 70,93 variabel 2 1.0 i 273,15 – 323,15 1,81 · 10−2 0,043 Silcock [1979]
sol 6( 6)( 0) 5,789 10,05 variabel 3 1.0 g 298,15 0,10 −0,071 Silcock [1979]
sol 32( 32)( 0) 5,480 20,91 variabel 3 1.0 i 273,15 – 343,15 0,10 0,023 Silcock [1979]
sol 4( 4)( 0) 7,704 13,25 NH4HSO4 2 1.0 i 254,90 – 281,94 6,81 · 10−3 −0,018 Chelf und Martin [1999]
a1(gp) 6( 6)( 0) 0,521 4,566 NH4HSO4 1.0 i 253,05 – 271,15 3,82 · 10−3 −2,72 · 10−3 Chelf und Martin [1999]
542(488)(21) 0,020 947 253,05 – 343,15
Φ: sto¨chiometrischer osmotischer Koeffizient aus isopiestischer (iso) oder direkter Dampfdruckmessung (dd) oder Messung des elektrodynamischen Gleichgewichts (EDG),
α: Dissoziationsgrad von HSO−4 , γ±: Sto¨chiometrischer mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von H2SO4, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit, a1(gp): Wasseraktivita¨t am Gefrierpunkt.
a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten Konzentrationsbereichs (0 – 35 mol kg−1
H2SO4, 0 – 35 mol kg
−1 (NH4)2SO4) bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb dieses Bereichs. b Gesamtmolalita¨t m(H2SO4) + m((NH4)2SO4); c
Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen bzw. Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessungen: 1: NH4HSO4(cr), 2: (NH4)3H(SO4)2(cr), 3: (NH4)2SO4(cr); d Gewicht
der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g verwendet zur
Bestimmung der Mischungsparameter bei 298,15 K; h Abbildung 4 in Tang und Davis [1978] entnommen; i verwendet zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit
der Mischungsparameter; j Abbildung 16 in Spann [1984] entnommen; k Die Messungen wurden bei Raumtemperatur durchgefu¨hrt. l Abbildung 21 in Spann
[1984] entnommen; m Abbildung 12 in Clegg et al. [1998b] entnommen; n Messungen fu¨r molare Verha¨ltnisse (NH4)2SO4/H2SO4 von 1:2 und 2:1; o Umrechnung
von Molarita¨t auf Molalita¨t mit Hilfe einer Regressionsgleichung fu¨r die Dichte von NH4HSO4 [Tang und Munkelwitz, 1994]; p Umrechnung der gemessenen EMK
von internationalen auf absolute Volt.













































Abbildung 5.47: Differenzen zwischen experimentell bestimmten und modellier-
ten sto¨chiometrischen osmotischen Koeffizenten von wa¨ssrigen H2SO4 – (NH4)2SO4
Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t. (a) Isopies-
tische Dampfdruckmessungen von Clegg et al. [1996] fu¨r molare (NH4)2SO4:H2SO4
Verha¨ltnisse von 1:2 und 2:1 bei 298,15 (+) und 323,15 K (N); (b) direkte H2O–
Dampfdruckmessungen von Tang und Munkelwitz [1977] fu¨r NH4HSO4(aq) bei
298,15 K (∗) und Tang und Davis [1978] fu¨r (NH4)3H(SO4)2(aq) bei 293,15,
298,15 und 303,15 K ( ), EDG Messungen von Spann [1984] fu¨r NH4HSO4(aq)
() und (NH4)1.42H0.58SO4(aq) (4) sowie Tang und Munkelwitz [1994] fu¨r
(NH4)3H(SO4)2(aq) bei 298,15 K und Messungen der Schmelztemperatur von Eis
[Chelf und Martin, 1999] in wa¨ssrigem NH4HSO4 (•).
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Dabei ist E◦ (0,612 085V [Clegg et al., 1996]) das Standardelektrodenpo-
tential und m(H+T ) bzw. m(SO
2−
4,T ) die Molalita¨t von H
+ bzw. SO2−4 bei
vollsta¨ndiger Dissoziation von HSO−4 . Der sto¨chiometrische Aktivita¨tskoef-















gegeben. Abbildung 5.48 zeigt das Resultat der Anpassung des PSC–Modells















mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von H2SO4
in H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O Lo¨sungen
bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der
Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t. Die
Symbole bzw. Linien entsprechen den
experimentell bestimmten [Crockford
und Simmons, 1934] bzw. modellierten
Aktivita¨tskoeffizienten.
Die von Park et al. [1989] bei
298,15K isopiestisch bestimm-
ten Wasseraktivita¨ten und die
direkten Messungen des H2O–
Dampfdrucks u¨ber NH4HSO4(aq)
bei tieferen Temperaturen von
Yao et al. [1999] und Chelf und
Martin [1999] werden zur Kon-
trolle des Modells verwendet. In
Abbildung 5.49 ist zu sehen, daß
mit Ausnahme der Resultate fu¨r
die relativen Gleichgewichtsfeuch-
ten von 98,3 und 99,2% das pa-
rametrisierte Modell sehr gut mit
den Messungen von Park et al.
[1989] u¨bereinstimmt. Die Abbil-
dung zeigt deutlich, daß die Ge-
samtmolalita¨t der Mischung aus
Schwefelsa¨ure und Ammonium-
sulfat auch fu¨r stark verdu¨nn-
te Lo¨sungen bei konstanter Was-
seraktivita¨t nichtlinear mit der
Zusammensetzung der Lo¨sung va-
riiert. Daher ist eine Beziehung wie z.B. die ZSR–Beziehung [Zdanovs-
kii, 1936, Stokes und Robinson, 1966], die auf einer einfachen Interpola-
tion von Eigenschaften der beiden reinen Komponenten H2SO4 – H2O und
(NH4)2SO4 – H2O beruht, zur Bestimmung der Wasseraktivita¨t der Mi-
schung nicht gut geeignet.


































































Abbildung 5.49: Gesamtmolalita¨ten von wa¨ssrigen Schwe-
felsa¨ure/Ammoniumsulfat Mischungen bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit vom Anteil
des gelo¨sten Ammoniumsulfats. Die Symbole entsprechen den Messungen von Park
et al. [1989] fu¨r die in der Legende angegebenen Wasseraktivita¨ten und die Linien
den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.


































Abbildung 5.50: Prozentuale Abweichungen zwischen dem in der vorliegenden
Arbeit modelliertem und dem von Yao et al. [1999] experimentell bestimmtem H2O–
Gleichgewichtsdampfdruck u¨ber wa¨ssrigen HNH4SO4 Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von
der Temperatur fu¨r die in der Legende angegebenen Molalita¨ten.
Abbildung 5.50 zeigt die prozentualen Abweichungen zwischen modellier-
tem und dem von Yao et al. [1999] experimentell bestimmtem Gleichge-
wichtsdampfdruck u¨ber wa¨ssrigen HNH4SO4 Lo¨sungen. Die mittleren pro-
zentualen Abweichungen betragen -2,69% fu¨r 3,695mol kg−1, -2,59% fu¨r
5,672mol kg−1 und -3,48% fu¨r 8,651mol kg−1. Yao et al. [1999] erhielten
a¨hnliche Abweichungen (−2,58, −2,48 und -3,45%) bei einem Vergleich ih-
rer Messungen mit dem Modell von Clegg et al. [1998b] und fu¨hrten diese
und a¨hnliche Abweichungen zwischen Modell und Experiment bei Dampf-
druckmessungen u¨ber reiner wa¨ssriger Schwefelsa¨ure (siehe Abbildung 5.13)
auf einen systematischen Meßfehler zuru¨ck.
Chelf und Martin [1999] haben den H2O–Dampfdruck u¨ber wa¨ssri-
gem NH4HSO4 fu¨r 7 verschiedene Konzentrationen zwischen 0,98 und
19,73mol kg−1 in 5K Schritten zwischen 243 und 298K gemessen. Die
prozentualen Abweichungen zwischen dem in der vorliegenden Arbeit mo-
dellierten Dampfdruck und den Messungen von Chelf und Martin liegen
zwischen −9,6 und 1,7% mit einer mittleren Abweichung von -3,67% (ohne
Abbildung).




4 (aq) + H
+(aq) + SO2−4 (aq) (5.18)




































Abbildung 5.51: Phasendiagramm wa¨ssriger H2SO4 – (NH4)2SO4 Mischungen
fu¨r 0 bis 35 mol kg−1 H2SO4 und 0 bis 30 mol kg
−1 (NH4)2SO4. Dargestellt sind
in Abha¨ngigkeit von der H2SO4 und der (NH4)2SO4 Molalita¨t die Temperaturen
unterhalb 330 K bei denen Sa¨ttigung bezu¨glich einem oder mehrerer Festko¨rper
eintritt: À (NH4)3H(SO4)2(cr), Á NH4HSO4(cr), Â (NH4)2SO4(cr), Ã Eis, Ä





4 (aq) + H
+(aq) + 2 SO2−4 (aq) (5.19)
werden simultan mit den anderen Modellparametern durch Anpassung der
Modellgleichungen an die in Silcock [1979] tabellierten Lo¨slichkeitsmessun-
gen und die von Chelf und Martin [1999] gemessenen Schmelztemperaturen
von (NH4)3H(SO4)2(cr) in NH4HSO4(aq) bestimmt. Bei 298,15K liefert die
Regression den Wert 1,968mol3kg−3 fu¨r die Gleichgewichtskonstante K◦,
−14,96 kJ mol−1 fu¨r die Reaktionsenthalpie ∆rH◦ und −223,0 J mol−1K−1
fu¨r die Wa¨rmekapazita¨tsa¨nderung ∆rC
◦
p der Reaktion 5.18, in guter
U¨bereinstimmung mit den Resultaten von Clegg et al. [1998b], die bei
1,899mol3kg−3, −15,17 kJ mol−1 bzw. −242,3 J mol−1K−1 liegen. Fu¨r Re-
aktion 5.19 liegen die Resultate der vorliegenden Arbeit bzw. derjenigen





























































































(c) Abbildung 5.52: Lo¨slichkeiten verschiedender
Salze im System H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O.
(a), (b) bei 273,15, 293,15, 303,15 und 323,15 K:
(NH4)2SO4(cr) (+,×,∗, ), (NH4)3H(SO4)2(cr)
(,,•, ·4) und NH4HSO4(cr) (N, ·O,H, ·3). Die Sym-
bole entsprechen den Messungen aus Silcock [1979].
(c) Die Symbole entsprechen den von Chelf und
Martin [1999] experimentell bestimmten Schmelz-
temperaturen von Eis ( ) und (NH4)3H(SO4)2(cr)
() in wa¨ssrigem NH4HSO4. Die Linien in (a), (b)
und (c) zeigen die Berechnugen mit dem in der
vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
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−630,4 J mol−1K−1). Abbildung 5.52 zeigt das Resultat der Anpassung
des PSC–Modells an die experimentell bestimmten Lo¨slichkeiten und in
Abbildung 5.51 ist ein Phasendiagramm des Systems H2SO4 – (NH4)2SO4
– H2O dargestellt.
Modellparameter fu¨r das System H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O sind in Tabelle
5.37 aufgefu¨hrt.
5.13 HNO3 – NH4NO3 – H2O und NH4NO3 –
(NH4)2SO4 – H2O
Diese Systeme wurden ebenfalls bereits von Clegg et al. [1998b] tempera-
turabha¨ngig, aber mit Gleichungssatz II beschrieben. Daher ist hier wie fu¨r
das System H2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O eine Wiederholung der Parametrisie-
rung erforderlich. Eine ausfu¨hrliche Diskussion wird allerdings mit Verweis
auf die Arbeit von Clegg et al. [1998b] umgangen.
Tabelle 5.19 fu¨hrt die zur Parametrisierung des Modells verwendeten Meß-
werte thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4NO3 – (NH4)2SO4
Mischungen auf. Zusa¨tzlich zu den EDG Messungen von Chan et al. [1992],
auf denen zusammen mit Lo¨slichkeitsmessungen [Silcock, 1979] das Modell
von Clegg et al. [1998b] beruht, fließen hier die EDG Messungen von Li-
ang und Chan [1997] an Lo¨sungen des NO3:SO4 Mischungsverha¨ltnisses von
1:1 mit Konzentrationen u¨ber 7,7mol kg−1 und einige mit den Regressions-
gleichungen von Tang und Munkelwitz [1981] berechnete Wasseraktivita¨ten
untersa¨ttigter Lo¨sungen der Mischungsverha¨ltnisse 1:3 und 2:1 bei 298,15K
in die Regression ein. El Guendouzi und Errougui [2005a] haben die Was-
seraktivita¨t von Mischungen der molaren NO3:SO4 Verha¨ltnisse von 3:4, 3:0
und 12:0 fu¨r Gesamtmolalita¨ten zwischen 0,4mol kg−1 und den jeweiligen
Sa¨ttigungskonzentrationen bei 298,15K mit der hygrometrischen Methode
[El Guendouzi und Dinane, 2000] bestimmt. Testrechnungen mit dem auf
den in Tabelle 5.19 aufgefu¨hrten Daten basierenden Modell ergeben große
Unterschiede zwischen modellierten und den von El Guendouzi und Errou-
gui experimentell bestimmten osmotischen Koeffizienten. Die Meßergebnisse
von El Guendouzi und Errougui werden daher nicht verwendet.
Die Dampfdruckmessungen von Emons und Hahn [1970] werden zur Kon-
trolle der Parametrisierung verwendet. Ein Vergleich des modellierten
H2O–Dampfdrucks mit den von Emons und Hahn u¨ber fu¨nf verschiedenen
NH4NO3 – (NH4)2SO4 Mischungen bei Temperaturen zwischen 298,15
und 333,15K experimentell bestimmten Werten ist mit Abweichungen
zwischen −6,5 und 1,7% bei einer mittleren absoluten Differenz von 1,4%
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zufriedenstellend. Dabei tendiert das Modell leicht zur Unterscha¨tzung der
Messungen.
Die Parametrisierung des Modells fu¨r das System HNO3 – NH4NO3 – H2O
erfolgt mit denselben Daten wie bei Clegg et al. [1998b] (siehe Tabelle 5.20).
Die Resultate der Regression sind gut mit den Ergebnissen von Clegg et al.
[1998b] vergleichbar. 2 Abbildung 5.53 zeigt Lo¨slichkeiten von NH4NO3(cr)
in verschiedenen wa¨ssrigen Salpetersa¨ure/Ammoniumnitrat Mischungen.
Die hohen Gesamtmolalita¨ten der Mischungen stellen fast ausschließlich
eine Extrapolation des Gu¨ltigkeitsbereichs des in der vorliegenden Arbeit
parametrisierten Modells dar.
Mischungsparameter fu¨r die Systeme HNO3 – NH4NO3 – H2O und NH4NO3
– (NH4)2SO4 – H2O sind in Tabelle 5.37 aufgefu¨hrt.
2Fu¨r Darstellungen der thermodynamischen Eigenschaften wa¨ssriger HNO3 –



































Abbildung 5.53: Lo¨slichkeiten von NH4NO3(cr) in wa¨ssrigen HNO3 – NH4NO3
Mischungen in Abha¨ngigkeit von der Temperatur fu¨r verschiedene in der Legende
angegebene Verha¨ltnisse der Gewichtsprozente von HNO3 zu H2O. Die Symbole bzw.
Linien entsprechen den von Kurnakov und Ravitch [1933] experimentell bestimmten


















Tabelle 5.19: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4NO3 – (NH4)2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b Zusammensetzung c T [K] m.q.F. d Verzerrung e
a1 20 0,0002 14,42 1:3,2:0 f 298,15 9,07 · 10−3 −3,93 · 10−3 Tang und Munkelwitz [1981]
a1 163 6,463 73,32 1:5,1:3,1:2,1:1,2:1,4:1 g 298,15 1,29 · 10−2 7,46 · 10−3 Chan et al. [1992]
a1 19 7,712 30,85 1:1 h 298,15 3,33 · 10−2 −0,049 Liang und Chan [1997]
sol 32 17,03 26,78 NH4NO3 298,15 49,4 −6,69 · 10−3 Silcock [1979]
sol i 62 5,810 37,12 (NH4)2SO4·3NH4NO3 273,15 – 313,15 53,5 −3,19 · 10−3 Silcock [1979]
sol i 16 5,346 22,88 (NH4)2SO4·2NH4NO3 273,15 – 313,15 6,29 · 10−2 −6,57 · 10−3 Silcock [1979]
sol 6 6,142 18,83 (NH4)2SO4 313,15 6,29 · 10−2 0,019 Silcock [1979]
318 0,0002 73,32 273,15 – 313,15
a1: Wasseraktivita¨t aus EDG Messungen, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(NH4NO3) + m((NH4)2SO4); c molares
Verha¨ltnis NO3:SO4 oder Zusammensetzung des Festko¨rpers bei Lo¨slichkeitsmessungen. d mittlerer quadratischer Fehler des Modells; e modifizierter mittlerer
systematischer Fehler (Gleichung 4.8); f 8 bzw. 12 Werte der Wasseraktivita¨t in Mischungen mit NO3:SO4 Verha¨ltnis von 1:3 bzw. 2:1 werden mit den in Tang und
Munkelwitz [1981] angegebenen Regressionsgleichungen berechnet. g den Abbildungen 4 bis 9 in Chan et al. [1992] entnommen; h Abbildung 7 in Liang und Chan




































Tabelle 5.20: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger HNO3 – NH4NO3 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] m.q.F. c Verzerrung d
pK∗a
e 14( 14)(0) 0,510 10,82 298,15 1,12 · 10−2 −1,19 · 10−3 Maeda und Kato [1995]
sol 6( 3)(0) 25,94 5551 298,15 0,10 2,06 · 10−4 Silcock [1979]
sol 7( 5)(1) 26,29 143 298,15 0,15 8,53 · 10−3 Kurnakov und Ravitch [1933]
sol 39( 31)(2) 14,57 620 273,15 – 303,15 0,15 −5,54 · 10−3 Silcock [1979]
sol 6( 6)(0) 22,72 35,00 293,15 0,27 0,016 Silcock [1979]
sol 34( 24)(5) 11,07 301 263,15 – 328,15 0,15 −3,29 · 10−3 Kurnakov und Ravitch [1933]
sol f 7( 7)(0) 8,165 9,158 243,45 – 256,25 2,02 · 10−2 −9,24 · 10−3 Kurnakov und Ravitch [1933]
Φ(gp) f 7( 7)(0) 8,165 9,158 243,45 – 256,25 6,42 · 10−3 −2,87 · 10−3 Kurnakov und Ravitch [1933]
Φ(gp) 34( 34)(0) 0,704 8,516 237,65 – 270,75 3,67 · 10−3 −7,53 · 10−4 Kurnakov und Ravitch [1933]
154(131)(8) 0,510 5551 237,65 – 328,15
pK∗a : sto¨chiometrische Dissoziationskonstante von NH
+
4 in wa¨ssrigem Ammoniumnitrat, sol: Lo¨slichkeit von NH4NO3(cr), Φ(gp): osmotischer Koeffizient am Ge-
frierpunkt von Wasser. a Anzahl der Messungen. Die erste bzw. zweite Zahl in Klammern ist die Anzahl der Messungen innerhalb des beru¨cksichtigten Kon-
zentrationsbereichs (0 – 25 mol kg−1 HNO3, 0 – 50 mol kg
−1 NH4NO3) bzw. der nicht verwendeten Messungen innerhalb dieses Bereichs. b Gesamtmolalita¨t
m(HNO3) + m(NH4NO3); c mittlerer quadratischer Fehler des Modells; d modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); e Die experimentell
bestimmten Werte von pK∗a werden mit Hilfe von Aktivita¨tskoeffizienten von NH3(aq) in wa¨ssrigem Ammoniumnitrat, die ebenfalls von Maeda und Kato [1995]
bestimmt wurden, in das Verha¨ltnis der Aktivita¨tskoeffizienten γ(NH+4 )/γ(H
+) umgerechnet. f Gleichzeitige Sa¨ttigung bezu¨glich Eis und NH4NO3(cr)
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5.14 H2SO4 – Na2SO4 – H2O
Dieses terna¨re System wurde bei 298,15K [Hovey et al., 1993] und fu¨r Tem-
peraturbereiche zwischen 273,15 und 548,15K [Holmes und Mesmer, 1994,
Christov und Møller, 2004] mit dem Ionenwechselwirkungsmodell von Pitzer
[Pitzer, 1991] beschrieben. Eine Beschreibung des Systems mit dem PSC–
Modell wurde bisher nur bei 298,15K vorgenommen [Clegg et al., 1998a].
Eine temperaturabha¨ngige Behandlung des Systems ist problematisch, da
fu¨r die Temperaturbereiche unterhalb von 298,15K und oberhalb von 298,15
bis 383,46K nur Lo¨slichkeitsmessungen zur Verfu¨gung stehen. Allerdings
ist die große Zahl verfu¨gbarer Messungen bei 298,15K fu¨r eine fundierte
Parametrisierung des Modells bei dieser Temperatur hinreichend. Tabelle
5.21 listet die verfu¨gbaren Datensa¨tze thermodynamischer Eigenschaften
wa¨ssriger Schwefelsa¨ure/Natriumsulfat Mischungen auf. Die Bildung des
Hydrogensulfat–Ions wird wa¨hrend der Anpassung des Modells an die Meß-
daten entsprechend Abschnitt 5.1.1 behandelt.
Harned und Sturgis [1925], Randall und Langford [1927], Covington et al.
[1965a] und Schwabe und Ferse [1965] haben die Galvanische Zelle
(Pt)H2(g)|H2SO4(m1), Na2SO4(m2)|Hg2SO4(cr)|Hg(l) ,
deren Elektrodenpotential durch




gegeben ist, bei 298,15K untersucht. Im Fall der Messungen von Harned
und Sturgis [1925] wird das Standardelektrodenpotential E◦ der Zelle durch
Anwendung von Gleichung 5.20 auf eine reine wa¨ssrige Schwefelsa¨urelo¨sung
der Konzentration 0,01mol kg−1 bestimmt. 3 Zu diesem Zweck wird der
mittlere Aktivita¨tskoeffizient von H2SO4(aq) mit Hilfe des in Abschnitt 5.1
parametrisierten Modells berechnet. Die Bestimmung des Standardelektro-
denpotentials durch die Regression simultan mit den Aktivita¨tsparametern
ergibt 0,611 0, 0,612 2 bzw. 0,612 8V fu¨r die Untersuchungen von Covington
et al. [1965a], Randall und Langford [1927] bzw. Schwabe und Ferse [1965].
Der Wert 0,6110V liegt 1,5mV unterhalb des von Covington et al. [1965a]
bestimmten Standardelektrodenpotentials, wa¨hrend die Werte 0,612 2 bzw.
0,612 8V besser mit dem von Rondinini et al. [1988] bestimmten Potential
von 0,61257±0.00018V u¨bereinstimmen.
In den Abbildungen 5.54 bis 5.56 sind die Resultate der Anpassung des
PSC–Modells an die bei 298,15K verfu¨gbaren Meßdaten dargestellt.
3Harned und Sturgis [1925] haben in einer reinen H2SO4 – H2O Lo¨sung der Konzen-


















Tabelle 5.21: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger H2SO4 – Na2SO4 – Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b Zusammensetzung c Gew. d T [K] m.q.F. e Verzerrung f
Φ (iso) 22( 1) 0,104 6,320 NaHSO4 NaCl 1,0 298,15 3,14 · 10−3 2,98 · 10−3 Stokes [1948]
Φ (iso) 151( 0) 0,158 6,611 g NaCl 1,0 298,15 2,54 · 10−3 1,37 · 10−3 Rard [1989]
Φ (iso) 32( 0) 1,000 10,68 h CaCl2 1,0 298,15 2,09 · 10−3 1,25 · 10−3 Rard [1989]
Φ (iso) 96( 3) 0,193 4,754 i NaCl 1,0 298,15 3,03 · 10−3 −1,53 · 10−3 Rard [1992]
Φ (iso) 173( 0) 1,000 14,96 i CaCl2 1,0 298,15 2,82 · 10−3 9,51 · 10−5 Rard [1992]
Φ (iso) 29( 0) 0,520 6,786 NaHSO4 NaCl 1,0 383,46 4,45 · 10−3 1,83 · 10−3 Holmes und Mesmer [1993]
Φ (EDG) 20( 0) 10,68 15,00 NaHSO4 0,1 298,15 1,49 · 10−2 −0,017 Tang und Munkelwitz [1994]
Φ (iso) 64( 0) 0,480 5,006 j NaCl 1,0 383,46 3,87 · 10−3 −1,95 · 10−3 Holmes und Mesmer [1994]
EMK k 13( 0) 0,030 1,100 l 1,0 298,15 3,19 · 10−3 −0,013 Harned und Sturgis [1925]
EMK k 16( 0) 0,200 2,000 m 1,0 298,15 3,28 · 10−4 3,76 · 10−6 Randall und Langford [1927]
EMK 6( 0) 0,020 0,109 variabel 1,0 298,15 2,42 · 10−4 4,38 · 10−6 Covington et al. [1965a]
EMK 20( 0) 0,501 1,910 n 1,0 298,15 8,08 · 10−4 −2,18 · 10−5 Schwabe und Ferse [1965]
α o 8( 1) 0,0004 0,509 NaHSO4 1,0 298,15 2,76 · 10−3 5,69 · 10−4 Sherrill und Noyes [1926]
α o 13( 0) 0,0009 2,368 NaHSO4 1,0 298,15 2,31 · 10−2 0,038 Lindstrom und Wirth [1969]
sol 91( 44) 0,554 8,585 variabel 1 1,0 273,15 – 293,15 2,52 · 10−3 0,070 Silcock [1979]
sol 79( 16) 7,536 18,94 variabel 2 1,0 273,15 – 319,15 8,19 · 10−2 1,29 · 10−5 Silcock [1979]
sol 91( 41) 7,910 17,28 variabel 3 1,0 273,15 – 319,15 2,72 · 10−2 5,20 · 10−5 Silcock [1979]
sol 59( 35) 4,109 9,879 variabel 4 1,0 288,15 – 319,15 8,32 · 10−2 −0,048 Silcock [1979]
sol 77( 55) 16,57 29,49 variabel 5 1,0 273,15 – 319,15 0,60 1,25 · 10−4 Silcock [1979]
1060(196) 0,0004 29,49 273,15 – 383,46
Φ: sto¨chiometrischer osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso) oder Bestimmung des elektrodynamischen Gleichgewichts (EDG), EMK: Elektroden-
potential, α: Dissoziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht ver-
wendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(H2SO4) + m(Na2SO4); c Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen bzw. Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessun-
gen: 1: Na2SO4·10H2O(cr), 2: NaHSO4·H2O(cr), 3: Na3H(SO4)2(cr), 4: Na2SO4(cr), 5: NaHSO4(cr); d Gewicht der Residuen in der Regression; e Mittlerer
quadratischer Fehler des Modells; f Modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g (1 − y)H2SO4 + yNa2SO4 fu¨r y ∈ {0,849 2; 0,701 89;
0,555 95; 0,500 11}; h y ∈ {0,555 95; 0,500 11}; i y ∈ {0,374 39; 0,249 62; 0,124 71}; j (1 − x)NaHSO4 + xNa2SO4 fu¨r x ∈ {0, 35; 0, 5; 0, 65}; k Um-
rechnung der Elektrodenpotentiale von internationalen auf absolute Volt. l m(H2SO4) ∈ {0, 1; 0, 01}; m m(H2SO4) + m(Na2SO4) ∈ {0, 1; 0, 5; 1, 2}; n
m(H2SO4) ∈ {0, 001; 0, 002; 0, 005; 0, 008; 0, 01}; o Konzentrationsangaben in mol dm
−3 werden unter Verwendung der in So¨hnel und Novotny´ [1985] angegebenen
Dichte von NaHSO4(aq) in Molalita¨ten umgerechnet.





































Tang und Munkelwitz (1994)
Abbildung 5.54: Sto¨chiometrischer osmotischer Koeffizient von {(1− y)H2SO4 +
yNa2SO4}(aq) bei 298,15 K. Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in
der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
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Abbildung 5.55: Sto¨chiometrischer mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von H2SO4 in
wa¨ssrigen H2SO4 – Na2SO4 Mischungen bei 298,15 K. (a) Covington et al. [1965a];
(b) Harned und Sturgis [1925]; (c) Randall und Langford [1927] fu¨r die angegebe-
nen Gesamtmolalita¨ten mT = m(H2SO4) + m(Na2SO4); (d) Schwabe und Ferse
[1965] fu¨r die H2SO4 Molalita¨ten 0,001 (+), 0,002 (×), 0,005 (∗), 0,008 ( ) und
0,01 mol kg−1 () verschoben um die in der Abbildung angegebenen Werte. In allen
Abbildungen entsprechen die Linien den Berechnungen mit dem in der vorliegenden
Arbeit parametrisierten Modell.
























Sherrill und Noyes (1926)
Lindstrom und Wirth (1969)
Abbildung 5.56: Dissoziationsgrad des Hydrogensulfat–Ions in wa¨ssrigem Natri-
umhydrogensulfat bei 298,15 K. Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem
in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
Obwohl die Verwendung der Messungen des osmotischen Koeffizienten ver-
schiedener Schwefelsa¨ure/Natriumsulfat Mischungen (siehe Tabelle 5.21) bei
383,46K eine Extrapolation des Gu¨ltigkeitsbereichs des PSC–Modells fu¨r
das Teilsystem H2SO4 – H2O darstellt, werden sie hier zur Stabilisierung
des Modells bei Temperaturen oberhalb von 298,15K einbezogen. Abbil-
dung 5.57 zeigt die Residuen aller in die Parametrisierung eingeflossener
sto¨chiometrischer osmotischer Koeffizienten. Die Anpassung des Modells an
die Meßdaten ist mit Ausnahme der weniger genauen EDG Messungen zu-
friedenstellend.
Mit steigender Schwefelsa¨urekonzentration kristallisieren in H2SO4 –
Na2SO4 – H2O Lo¨sungen unterhalb von 21mol kg
−1 H2SO4 die Festko¨rper
Na2SO4·10H2O(cr), Na2SO4(cr), Na3H(SO4)2(cr), NaHSO4·H2O(cr) und
NaHSO4(cr) [Harvie et al., 1984]. Dieses komplexe Phasendiagramm ist
in Abbildung 5.58 bei verschiedenen Temperaturen dargestellt. Die zur




+(aq) + H+(aq) + 2 SO2−4 (aq) ,
NaHSO4 · H2O(cr) 




+(aq) + H+(aq) + SO2−4 (aq)











































Abbildung 5.57: Residuen des sto¨chiometrischen osmotischen Koeffizienten von
H2SO4 – Na2SO4 – H2O Lo¨sungen. Messungen bei 298,15 K: Stokes [1948] (); Rard
[1989], Bezungsstandard NaCl (×); Rard [1989], Bezungsstandard CaCl2 (∗); Rard
[1992], Bezugsstandard NaCl ( ); Rard [1992], Bezugsstandard CaCl2 (); Tang und
Munkelwitz [1994] (+). Messungen bei 383,46 K: Holmes und Mesmer [1993] (4);










































































































































5.15 HNO3 – NaNO3 – H2O 135
Abbildung 5.58: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Systems
H2SO4 – Na2SO4 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 273,15 K, (b) 298,15 K,
(c) 302,65 K, (d) 319,15 K. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellier-
ten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) (+), Na2SO4(cr) (×), Na3H(SO4)2(cr) (∗),
NaHSO4·H2O(cr) ( ) sowie NaHSO4(cr) (), und die durchgezogenen Linien den
mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berechneten Sa¨ttigungs-
kurven. Die gestrichenen Linien zeigen die berechneten Konturen konstanter relativer
Gleichgewichtsfeuchte von 10 % mit fallender H2SO4 Molalita¨t in 10 % Schritten
ansteigend bis 90 %.
erforderlichen Parameter werden simultan mit den Aktivita¨tsparametern
bestimmt und sind in Tabelle 5.36 aufgefu¨hrt. Die ebenfalls in Abbildung
5.58 dargestellten Linien konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte weisen
die Besonderheit auf, daß oberhalb von ca. 7mol kg−1 H2SO4 die Natrium-
sulfatkonzentration mit steigender relativer Feuchte zunimmt.Dieses Verhal-
ten ist qualitativ a¨hnlich zu demjenigen des Systems H2SO4 – (NH4)2SO4 –
H2O und belegt die Wichtigkeit einer expliziten Behandlung der Dissozia-
tion des Hydrogensulfat–Ions [Clegg et al., 1998a].
5.15 HNO3 – NaNO3 – H2O
Fu¨r die Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r dieses System stehen einige
HNO3– und H2O– Dampfdruckmessungen fu¨r niedrige NaNO3 Molalita¨ten
sowie Lo¨slichkeitsmessungen u¨ber einen ausgedehnten Temperaturbereich
zur Verfu¨gung (siehe Tabelle 5.22).
In den Abbildungen 5.59 und 5.60 sind die Resultate der Anpassung
des Modells an die verfu¨gbaren thermodynamischen Daten dargestellt.
Wa¨hrend die U¨bereinstimmung zwischen Modell und Meßwerten fu¨r die
Wasseraktivita¨ten und die Lo¨slichkeiten von NaNO3(cr) gut ist, ergeben
sich Abweichungen beim mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HNO3 und
der gleichzeitigen Sa¨ttigung bezu¨glich Eis und NaNO3(cr). Die Molalita¨ten
von HNO3 bzw. NaNO3 bei Sa¨ttigung bezu¨glich Eis und NaNO3(cr) werden
vom Modell leicht u¨ber– bzw. unterscha¨tzt. Die Ursache dieses Verhaltens
ist nicht offensichtlich. Im Gegensatz hierzu gelingt die Berechnung der
Zusammensetzung und Temperatur bei gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich
Eis, NaNO3(cr) und HNO3·3H2O(cr) gut, wie Abbildung 5.60 unten zeigt.
Modellparameter fu¨r das System HNO3 – NaNO3 – H2O sind in Tabelle
5.37 aufgefu¨hrt.
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Tabelle 5.22: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger HNO3 –
NaNO3 Lo¨sungen
N a mmin
b mmax b T [K] m.q.F. c Verzerrung d
Φ (dd) 3 17,14 25,05 298,15 4,94 · 10−3 9,90 · 10−4 e
γ± 3 17,14 25,05 298,15 0,14 0,045 e
sol f 28 6,652 28,81 273,75 – 338,15 0,46 1,46 · 10−3 g,h
sol f,i 12 6,652 8,667 226,75 – 255,05 2,77 · 10−2 5,87 · 10−3 g
sol i,j 12 6,652 8,667 226,75 – 255,05 7,11 · 10−3 7,20 · 10−3 g
58 6,652 28,81 226,75 – 338,15
Φ(dd): osmotischer Koeffizient aus direkter Dampfdruckmessung, γ±: mittlerer Aktivita¨ts-
koeffizient von HNO3 aus Messung des HNO3–Dampfdrucks, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit.
a
Anzahl der Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(HNO3) + m(NaNO3);
c mittlerer qua-
dratischer Fehler des Modells; d modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung
4.8); e Flatt und Beng´uerel [1962]; f Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr);
gKurnakov und
Nikolajew [1927] hSaslawsky et al. [1935] i gleichzeitige Sa¨ttigung bezu¨glich Eis und
NaNO3(cr).
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Abbildung 5.59: Wasseraktivita¨t (oben) und mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von
HNO3 (unten) von wa¨ssrigen HNO3 – NaNO3 Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Ge-
samtmolalita¨t bei 298,15 K. Die Linien bzw. Symbole entsprechen den Berechnungen
mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell bzw. den Dampfdruck-
messungen von Flatt und Beng´uerel [1962].











































Abbildung 5.60: Lo¨slichkeiten im System HNO3 – NaNO3 – H2O. Oben: Lo¨slich-
keiten von NaNO3(cr) in wa¨ssriger Salpetersa¨ure bei verschiedenen Temperaturen.
Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit para-
metrisierten Modell und die Symbole den Messungen von Kurnakov und Nikolajew
[1927] (∗,  ) sowie Saslawsky et al. [1935] (+,×). Unten: Gleichzeitige Sa¨ttigung von
wa¨ssrigen HNO3 – NaNO3 Mischungen bezu¨glich Eis und NaNO3(cr) in Abha¨ngigkeit
von der Temperatur. Die Symbole (◦) bzw. (•) entsprechen den von Kurnakov und
Nikolajew [1927] gemessenen HNO3 bzw. NaNO3 Molalita¨ten. Mit dem PSC–Modell
berechnete HNO3 und NaNO3 Molalita¨ten werden durch die Linien repra¨sentiert. Bei
der durch den Pfeil markierten Temperatur tritt Sa¨ttigung bezu¨glich HNO3·3H2O(cr)
ein.
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5.16 HCl – NH4Cl – H2O
Die verfu¨gbaren Daten fu¨r wa¨ssrige HCl – NH4Cl Lo¨sungen setzen sich aus
Messungen der HCl Aktivita¨t, der Lo¨slichkeit von NH4Cl(cr) und Eis in
wa¨ssriger Salzsa¨ure und einigen Messungen des HCl Dampfdrucks zusam-
men (siehe Tabelle 5.23). Der mittlere Aktivita¨tskoeffizient von HCl wurde
durch Messung der Elektrodenpotentiale der Galvanischen Zellen I [Ji et al.,
2000a] und II [Downes, 1975, Robinson et al., 1974, Chan et al., 1979] be-
stimmt:
H+ Glas ISE|HCl(m1), NH4Cl(m2), H2O|Cl− ISE , (Zelle I)
Pt|H2(g, 1 atm)|HCl(m1), NH4Cl(m2)|AgCl|Ag . (Zelle II)









gegeben ist, fu¨r NH4Cl Molalita¨ten bis ca. 7mol kg
−1 bei 298,15K ex-









in Beziehung. Dabei sind die ax bzw. γx die Aktivita¨ten bzw. Aktivita¨tsko-
effizienten der Komponente x.
Die Abbildungen 5.61 und 5.62 zeigen ein u¨ber den betrachteten Kon-
zentrations– und Temperaturbereich zufriedenstellendes Resultat der An-
passung des PSC–Modells an die aus EMK Messungen gewonnenen mitt-
leren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl. Wie Abbildung 5.63 zeigt, liegen
die berechneten Sa¨ttigungskonzentrationen von NH4Cl(cr) bei 273,15 und
298,15K leicht u¨ber den experimentell bestimmten Werten.
Die von Maeda et al. [1993] gemessenen Werte der Dissoziationskonstante
von NH4(aq) werden nicht in der Regression verwendet, sind aber als Veha¨lt-
nis der Aktivita¨tskoeffizienten von NH+4 und H
+, das u¨ber Gleichung 5.21
mit Hilfe der Dissoziationskonstante Ka und ebenfalls von Maeda et al. ge-




















b c T [K] m.q.F. d Verzerrung e
EMK 55( 0) 0,025 3,000 II f 298,15 4,12 · 10−3 1,86 · 10−3 Robinson et al. [1974]
EMK 95( 1) 0,100 3,000 II g 293,15 – 308,15 3,30 · 10−3 7,43 · 10−4 Downes [1975]
EMK 5( 0) 1,000 1,000 II g 298,15 4,44 · 10−3 −5,37 · 10−3 Chan et al. [1979]
EMK 113( 1) 0,086 1,343 I g,h 298,15 – 313,15 2,60 · 10−3 1,63 · 10−3 Ji et al. [2000a]
pHCl 4( 3) 10,39 16,73
i 298,15 2,45 0,075 Silcock [1979]
sol 113(52) 3,910 25,61 NH4Cl(cr) 273,15 – 298,15 3,98 −0,068 Silcock [1979]
sol 5( 2) 3,557 8,645 Eis j 198,15 – 254,55 0,12 6,48 · 10−4 Silcock [1979]
390(59) 0,025 25,61 198,15 – 313,15
EMK: Elektrodenpotential, pHCl HCl–Dampfdruck, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit.
a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern
ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(HCl) + m(NH4Cl);
c Typ der Galvanischen Zel-
le bei EMK Messungen bzw. Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessungen; d mittlerer quadratischer Fehler des Modells; e mo-
difizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); f Berechnung der mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl aus
den gemessenen elektromotorischen Kra¨ften unter Verwendung der tabellierten Standardelektrodenpotentiale u¨ber die Beziehung
E = E◦ − RTF ln(m(HCl)(m(HCl) + m(NH4Cl))γ2±); g Verwendung der tabellierten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl;
h Messungen fu¨r fu¨nf molare Anteile y = m(NH4Cl)/(m(HCl) + m(NH4Cl)) von Ammoniumchlorid (y ∈ {0, 1; 0, 3; 0, 5; 0, 7; 0, 9}) bei




















































































Abbildung 5.61: Natu¨rlicher Loga-
rithmus des mittleren Aktivita¨tskoeffizien-
ten von HCl im System HCl – NH4Cl –
H2O in Abha¨ngigkeit von der Quadratwur-
zel der NH4Cl Molalita¨t bei den Tempera-
turen 298,15 K (a) und (b), 293,15 K (c),
303,15 K (d) und 308,15 K (e) fu¨r die Io-
nensta¨rken I = 0, 025 (), I = 0, 05 (•),
I = 0, 1 (+), I = 0, 25 (4), I = 0, 5 (×),
I = 1 (∗, N), I = 2 ( ) und I = 3 ().
Die Symbole in (a), (c), (d) und (e) ent-
sprechen bis auf N [Chan et al., 1979] den
Messungen von Downes [1975] und in (b)
denjenigen von Robinson et al. [1974]. Be-
rechnungen mit dem in der vorliegenden Ar-
beit parametrisierten Modell sind durch Li-
nien dargestellt.
























Robinson et al. (1974)
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Abbildung 5.62: Residuen des mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl in wa¨ss-
rigen HCl – NH4Cl Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der Ammoni-
























Abbildung 5.63: Lo¨slichkeiten von NH4Cl(cr) in wa¨ssriger Salzsa¨ure bei 273,15
und 298,15 K. Die Linien entsprechen den Berechnungen mit dem in der vorliegenden
Arbeit parametrisierten Modell und die Symbole den in Silcock [1979] tabellierten
Messungen.



















Abbildung 5.64: Verha¨ltnis der Aktivita¨tskoeffizienten von NH+4 und H
+ in wa¨ss-
rigem Ammoniumchlorid in Abha¨ngigkeit von der NH4Cl Molalita¨t bei 298,15 K. Die
Symbole entsprechen den aus Messungen der Dissoziationskonstante Km bestimmten
Werten [Maeda et al., 1993] und die Linie den Berechnungen des parametrisierten
PSC–Modells.
in Abbildung 5.64 zusammen mit dem modellierten Verha¨ltnis γNH+
4
/γH+ dar-
gestellt. Mit zunehmender NH4Cl Molalita¨t weicht das modellierte Verha¨lt-
nis der Aktivita¨tskoeffizienten zunehmend von dem aus den Messungen be-
rechneten ab. Clegg et al. [1998a] erhielten eine a¨hnliche Abweichung, die
allerdings unabha¨ngig von der NH4Cl Molalita¨t ist.
Mischungsparameter fu¨r das System HCl – NH4Cl – H2O sind in Tabelle
5.37 aufgefu¨hrt.
5.17 HCl – NaCl – H2O
Zur Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r das System HCl – NaCl – H2O
liegen EMK Messungen u¨ber gro¨ßere Konzentrations– und Temperaturbe-
reiche sowie Lo¨slichkeitsmessungen von NaCl(cr) in HCl(aq) und Messun-
gen der Gefrierpunktserniedrigung vor, die in Tabelle 5.24 aufgefu¨hrt sind.
Hawkins [1932], Harned [1959], Macaskill et al. [1977], Chan et al. [1979]
und Jiang [1996] haben die Zelle
Pt|H2(g, 1 atm)|HCl(m1), NaCl(m2)|AgCl(cr)|Ag|Pt , (Zelle A)
5.17 HCl – NaCl – H2O 143
deren Eelektrodenpotential mit dem mittleren Aktivita¨tskoeffizienten γ±
von HCl u¨ber





in Beziehung steht, untersucht. Wa¨hrend Harned [1959] Regressionsglei-
chungen zur Berechnung des mittleren Aktivita¨tskoeffizienten angibt, ist bei
den anderen Untersuchungen eine Berechnung von γ± aus den experimentell





















Abbildung 5.65: Residuen des osmoti-
schen Koeffizienten bei der Gefriertempe-
ratur in wa¨ssrigen HCl – NaCl Mischun-
gen in Abha¨ngigkeit von der Temperatur
fu¨r die Messungen von Klein und Svanberg
[1920] (×) und Sementschenko und Sawa-
da [1932] (+).
Zu diesem Zweck ist die Kenntnis
des Standardelektrodenpotentials
E◦ der Zelle A erforderlich, des-
sen Temperaturabha¨ngigkeit von
Bates und Bower [1954] bestimmt
wurde. Macaskill et al. [1977] ha-
ben bei 298,15K durch Messun-
gen des Elektrodenpotentials der
Zelle A mit einer HCl Lo¨sung
der Molalita¨t 0,01mol kg−1 den
Wert E◦ = 0,222 43V bestimmt,
der 0,09mV u¨ber dem in Ba-
tes und Bower [1954] angegebe-
nen Wert liegt. Macaskill et al.
[1977] folgend wird angenommen,
daß diese Differenz temperatur-
unabha¨ngig ist: Die nach Ba-
tes und Bower [1954] berechne-
ten Standardelektrodenpotentia-
le werden um 0,09mV korri-
giert. Clegg und Whitfield [1995]
wa¨hlen eine a¨hnliche Vorgehensweise zur Bestimmung des Standardpotenti-
als der Zelle A. Lietzke et al. [1965] haben das Elektrodenpotential der Zelle
A fu¨r Ionensta¨rken von 0,4 und 1mol kg−1 bei 298,15, 333,15K und ho¨her-
en Temperaturen gemessen. Da deren Resultate fu¨r 1mol kg−1 bei 298,15K
stark von Ergebnissen anderer Autoren [Harned, 1959, Chan et al., 1979]
abweichen, wird auf die Verwendung der Resultate von Lietzke et al. ver-
zichtet.
Die Abbildungen 5.65 bis 5.67 zeigen zufriedenstellende Resultate der An-
passung des PSC–Modells an die verwendeten experimentellen Daten. Die
EMK Messungen von Jiang [1996], die eine starke Streuung aufweisen, und
von Harned [1959], die nur in Form von Regressionsgleichungen vorliegen,






















b T [K] Gew. c m.q.F. d Verzerrung e
EMK 18( 1) 4,000 6,000 298,15 f 1,0 5,72 · 10−3 4,83 · 10−4 Hawkins [1932]
EMK 170( 0) 1,000 3,000 273,15 – 323,15 g 0,25 4,96 · 10−3 −1,02 · 10−3 Harned [1959]
EMK 171( 0) 0,100 0,872 278,15 – 318,15 h 1,0 8,89 · 10−4 6,58 · 10−4 Macaskill et al. [1977]
EMK 6( 0) 1,000 1,000 298,15 1,0 1,39 · 10−3 −1,74 · 10−3 Chan et al. [1979]
EMK 36( 6) 4,000 7,000 298,15 i 0,1 2,03 · 10−2 −3,33 · 10−3 Jiang [1996]
Φ (gp) 9( 5) 0,200 1,009 269,41 – 272,81 j,k 1,0 5,10 · 10−3 −1,27 · 10−3 Klein und Svanberg [1920]
Φ (gp) 11( 4) 0,506 3,191 258,50 – 271,31 k 1,0 6,89 · 10−3 −2,55 · 10−3 Sementschenko und Sawada [1932]
421(16) 0,100 7,000 258,50 – 323,15
EMK: Elektrodenpotential, Φ (gp): osmotischer Koeffizient aus Messung der Gefrierpunktserniedrigung. a Anzahl der Messungen.
Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamtolalita¨t m(HCl) + m(NaCl); c Gewicht der
Residuen in der Regression; d mittlerer quadratischer Fehler des Modells; e modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Glei-
chung 4.8); f Messungen fu¨r die Ionensta¨rken 4, 5 und 6mol kg−1, Umrechnung der Elektrodenpotentiale von internationalen
auf absolute Volt; g Angabe von Regressionsgleichungen fu¨r den mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl fu¨r die Ionensta¨rken 1,
2 und 3 mol kg−1 in 10 K Intervallen und bei 298,15 K, mit denen fu¨r jede Ionensta¨rke und Temperatur 10 Werte des mittleren Ak-
tivita¨tskoeffizienten berechnet werden. Die Regressionsgleichung fu¨r die Ionensta¨rke 2 mol kg−1 bei 323,15 K wird nicht verwendet.
h Messungen fu¨r die Ionensta¨rken 0,1, 0,380 9, 0,672 9 und 0,872 0 mol kg−1 in 5K Intervallen; i Messungen fu¨r die Ionensta¨rken
4, 5, 6 und 7 mol kg−1; j Umrechnung von Molarita¨ten in Molalita¨ten mittels der in So¨hnel und Novotny´ [1985] angegebenen
Dichten. k Berechnung des osmotischen Koeffizienten bei der Gefriertemperatur mit Hilfe des in 3.1 beschriebenen Verfahrens.













































































Abbildung 5.66: Mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von HCl in wa¨ssrigen HCl – NaCl
Mischungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl Molalita¨t fu¨r die in
den Abbildungen eingetragenen Ionensta¨rken I. (a) und (b): bei 298,15 K, (c) bei
283,15 K, (d) bei 313,15 K. Die Symbole entsprechen den Meßwerten von Hawkins
[1932] (N), Harned [1959] (×), Macaskill et al. [1977] (), Chan et al. [1979] ( ) und
Jiang [1996] (). Die Linien stellen die Berechnungen mit dem in der vorliegenden
Arbeit parametrisierten Modell dar.
Als Test der Parametrisierung werden die Lo¨slichkeiten von NaCl(cr) in
wa¨ssriger Salzsa¨ure bei verschiedenen Temperaturen berechnet. Abbildung
5.68 zeigt die Berechnungen im Vergleich mit den von Silcock [1979] zusam-
mengestellten experimentell bestimmten Lo¨slichkeiten. Die U¨bereinstim-
mung zwischen Modell und Messung ist sehr gut.
Mischungsparameter fu¨r das System HCl – NaCl – H2O sind in Tabelle 5.37
aufgefu¨hrt.




















Abbildung 5.67: Residuen des mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl in wa¨ss-
rigen HCl – NaCl Mischungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der NaCl
Molalita¨t, dargestellt als Quotient des modellierten und experimentell bestimmten
Aktivita¨tskoeffizienten. Symbole: Hawkins [1932] (N), Harned [1959] (×), Macaskill
et al. [1977] (), Chan et al. [1979] ( ) und Jiang [1996] ().
Abbildung 5.68: (auf der folgenden Seite): Phasendiagramme des Systems HCl
– NaCl – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 273,15 K, (b) 298,15 K, (c)
308,15 K, (d) 318,15 K. Die Symbole entsprechen den von Silcock [1979] zusammen-
gestellten Lo¨slichkeiten von NaCl(cr) in wa¨ssriger Salzsa¨ure und die durchgezogenen
Linien den mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berechneten
Sa¨ttigungskurven. Die gestrichenen Linien zeigen die berechneten Konturen konstan-
ter relativer Gleichgewichtsfeuchte beginnend bei 10 % mit fallender HCl Molalita¨t in
10 % Schritten ansteigend bis 90 %.
5.18 NH4Cl – (NH4)2SO4 – H2O
Clegg et al. [1998a] konnten fu¨r ihr Modell des Systems NH4Cl – (NH4)2SO4
– H2O bei 298,15K nur auf Messungen der Lo¨slichkeit von NH4Cl(cr) und
(NH4)2SO4(cr) zuru¨ckgreifen. Seitdem haben El Guendouzi und Abdelkbir
[2004] die Wasseraktivita¨t in wa¨ssrigen Ammoniumchlorid/ Ammoniumsul-
fat Mischungen fu¨r drei verschiedene molare Anteile des NH4Cl mit der
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Tabelle 5.25: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4Cl –
(NH4)2SO4 Mischungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] Gew. c m.q.F. d Verzerrung e
Φ 64( 2) 6,024 342 296,75 f 0,1 2,05 · 10−2 −0,010 g
Φ 51( 0) 0,400 7,600 298,15 h 0,25 9,65 · 10−3 4,78 · 10−3 i
sol 39( 9) 6,158 13,92 273,15 – 353,15 j 1,0 1,14 0,011 k
sol 30( 8) 6,207 13,92 273,15 – 353,15 l 1,0 1,00 · 10−1 −0,027 k
184(19) 0,400 342 273,15 – 353,15
Φ: osmotischer Koeffizient, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die
Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t
m(NH4Cl) + m((NH4)2SO4);
c Gewicht der Residuen in der Regression; d mittlerer
quadratischer Fehler des Modells; e modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Glei-
chung 4.8); f EDG Messungen fu¨r Lo¨sungen des Mischungsverha¨ltnisses 1:1; g Ha et al.
[2000]; h Messung der Wasseraktivita¨t fu¨r molare Anteile des NH4Cl von 0,2, 0,5 und 0,8
mit der hygrometrischen Methode. i El Guendouzi und Abdelkbir [2004]; j Sa¨ttigung
bezu¨glich NH4Cl(cr);













m(NH4Cl) + m((NH4)2SO4) [mol/kg]
Abbildung 5.69: Temperatur bei
gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich
NH4Cl(cr) und (NH4)2SO4(cr) in
NH4Cl – (NH4)2SO4 – H2O Lo¨sungen in
Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t.
Der Pfeil markiert den Punkt gleich-
zeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich NH4Cl(cr),
(NH4)2SO4(cr) und Eis.
und Ha et al. [2000] fu¨r
u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen des Mi-
schungsverha¨ltnisses 1:1 bei
296,75K mittels Messungen des
elektrodynamischen Gleichge-
wichts [Cohen et al., 1987a]
bestimmt (siehe Tabelle 5.25).
In den Abbildungen 5.69 bis 5.71
sind die Resultate der Parame-
trisierung des PSC–Modells fu¨r
das System NH4Cl – (NH4)2SO4 –
H2O dargestellt. Die berechneten
Sa¨ttigungskurven von NH4Cl(cr)
und (NH4)2SO4(cr) stimmen bei
288,65K nicht gut mit den ex-
perimentell bestimmten Lo¨slich-
keiten u¨berein, wa¨hrend der Ver-








































































































































150 Parametrisierung des PSC–Modells
Abbildung 5.70: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Sys-
tems NH4Cl – (NH4)2SO4 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 288,65 K,
(b) 293,15 K, (c) 298,15 K, (d) 303,15 K. Die Symbole entsprechen den in Hill und
Loucks [1937] und Silcock [1979] angegebenen Lo¨slichkeiten von NH4Cl(cr) ( ) und
(NH4)2SO4(cr) (+) und die durchgezogenen Linien den mit dem in der vorliegen-
den Arbeit parametrisierten Modell berechneten Sa¨ttigungskurven. Die gestrichenen
Linien zeigen die berechneten Konturen konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte
beginnend bei 60 % mit fallender NH4Cl Molalita¨t in 10 % Schritten ansteigend bis
90 %.
der gemeinsamen Sa¨ttigung bezu¨glich NH4Cl(cr), (NH4)2SO4(cr) und Eis
bei 250,65K [Gmelin, 1936] gelingt.
Die Abweichungen zwischen modellierten und den von El Guendouzi und
Abdelkbir [2004] experimentell bestimmten osmotischen Koeffizienten sind
fu¨r Gesamtmolalita¨ten oberhalb von ca. 5mol kg−1 groß. Es la¨ßt sich schwer
beurteilen ob die Abweichungen auf Ungenauigkeiten der hygrometrischen
Methode oder der von Ha et al. [2000] verwendeten EDG Methode zuru¨ck-
zufu¨hren sind. Die Verwendung der von Ha et al. bei hoher U¨bersa¨ttigung
gemessenen Wasseraktivita¨ten in der Parametrisierung hat nur einen sehr
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Abbildung 5.71: Fortsetzung auf der na¨chsten Seite.
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Abbildung 5.71: Osmotischer Koeffizient in wa¨ssrigen NH4Cl – (NH4)2SO4 Mi-
schungen in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t bei 298,15 K. (a) Fu¨r die in der
Legende angegebenen molaren Anteile des NH4Cl. Die Symbole stellen die Messun-
gen von El Guendouzi und Abdelkbir [2004] dar. (b) Fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen des
Mischungverha¨ltnisses 1:1. Die Symbole entsprechen den von Ha et al. [2000] expe-
rimentell bestimmten osmotischen Koeffizienten. Die Linien in (a) und (b) sind mit
dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berechnet.
5.19 NH4Cl – NH4NO3 – H2O
Neben neueren Messungen der Lo¨slichkeit von NH4Cl(cr) und NH4NO3(cr)
bei Temperaturen zwischen 293,15 und 348,15K in 5K Schritten [Zhang
et al., 1998] stehen Bestimmungen der Wasseraktivita¨t bei 298,15K zur Pa-
rametrisierung des PSC–Modells fu¨r das System NH4Cl – NH4NO3 – H2O
zur Verfu¨gung, die von Clegg et al. [1998a] fu¨r ihre Parametrisierung des
PSC–Modells fu¨r dieses System bei 298,15K noch nicht verwendet werden
konnten. El Guendouzi und Errougui [2005b] haben die Wasseraktivita¨t
in Ammoniumchlorid/Ammoniumnitrat Mischungen fu¨r drei verschiedene
molare Anteile des NH4Cl mit der hygrometrischen Methode [El Guendouzi
und Dinane, 2000] bei 298,15K, und Ha et al. [2000] mittels Messungen des
elektrodynamischen Gleichgewichts [Cohen et al., 1987a] fu¨r u¨bersa¨ttigte
Lo¨sungen des Mischungsverha¨ltnisses 1:1 bei 296,55K bestimmt. Da beide
Meßverfahren relativ ungenau sind, werden sie hier mit reduzierten Gewich-
ten in der Anpassung des PSC–Modells an die verfu¨gbaren Daten verwendet
(siehe Tabelle 5.26).
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Tabelle 5.26: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NH4Cl –
NH4NO3 Mischungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] Gew. c m.q.F. d Verzerrung e
Φ(gp) 6( 0) 3,555 9,186 253,15 – 263,15 f 1,0 9,85 · 10−3 −0,014
Φ(EDG) 58( 20) 8,051 246 296,55 g 0,1 1,45 · 10−2 −0,017
Φ(HM) 30( 9) 0,200 10,00 298,15 h 0,25 9,07 · 10−3 −5,45 · 10−3
sol 222( 77) 6,032 52,87 253,15 – 338,15 i,j 1,0 0,63 2,50 · 10−3
sol 65( 37) 9,186 86,02 253,15 – 348,15 k,j 1,0 2,34 −0,043
381(143) 0,200 246 253,15 – 348,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp), des elektrodyna-
mischen Gleichgewichts (EDG) oder der Wasseraktivita¨t mit der hygrometrischen Methode
(HM), sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die
Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(NH4Cl) + m(NH4NO3);
c Gewicht der Residuen in der Regression; d mittlerer quadratischer Fehler des Modells;
e modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); f Berechnung des osmo-
tischen Koeffizienten bei der Gefriertemperatur aus der Gefrierpunktserniedrigung mit Hilfe
des in Abschnitt 3.1 beschriebenen Verfahrens. Messungen aus Silcock [1979]; g EDG
Messungen fu¨r Lo¨sungen des Mischungsverha¨ltnisses 1:1 [Ha et al., 2000]; h Messung der
Wasseraktivita¨t fu¨r molare Anteile des NH4Cl von 0,2, 0,5 und 0,8 mit der hygrometrischen
Methode [El Guendouzi und Errougui, 2005b]; i Sa¨ttigung bezu¨glich NH4Cl(cr);
j Mes-





















Ha et al. (2000)
El Guendouzi und Errougui (2005b)
Abbildung 5.72: Residuen des osmotischen Koeffizienten in wa¨ssrigen NH4Cl –
NH4NO3 Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t bei
298,15 K (×, ∗) und der Gefriertemperatur (+).
































Abbildung 5.73: Osmotischer Koeffizient in wa¨ssrigen Ammoniumchlo-
rid/Ammoniumnitrat Mischungen bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Quadrat-
wurzel der Gesamtmolalita¨t. (a) Fu¨r die in der Legende angegebenen molaren Anteile
y des NH4Cl. Die Symbole geben die Messungen von El Guendouzi und Errougui
[2005b] und die Linien die Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit para-
metrisierten Modell wieder. Weiterhin dargestellt sind die osmotischen Koeffizienten
in reinem NH4Cl(aq) und NH4NO3(aq) (gestrichene Linien). (b) Fu¨r u¨bersa¨ttigte
Lo¨sungen des Mischungsverha¨ltnisses 1:1. Die Symbole entsprechen den Messungen
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Abbildung 5.74: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Sys-
tems NH4Cl – NH4NO3 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 253,15 K, (b)
273,15 K, (c) 298,15 K, (d) 323,15 K. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979]
und Zhang et al. [1998] angegebenen Lo¨slichkeiten von NH4Cl(cr) und NH4NO3(cr)
und die durchgezogenen Linien den mit dem in der vorliegenden Arbeit parame-
trisierten Modell berechneten Sa¨ttigungskurven. Die gestrichenen Linien zeigen die
berechneten Konturen konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte entsprechend den
in (a) – (d) angegebenen Wasseraktivita¨ten.
Die Abbildungen 5.72 bis 5.74 zeigen das Resultat der Anpassung des
PSC–Modells an die verwendeten Meßdaten. Osmotische Koeffizienten
bei 298,15K und bei der Gefriertemperatur weisen eine starke Streuung
auf und werden vom Modell leicht unterscha¨tzt. Die Verwendung der von
Ha et al. [2000] bei hoher U¨bersa¨ttigung gemessenen Wasseraktivita¨ten
in der Regression hat nur einen sehr geringen Einfluß auf die Berech-
nung der Wasseraktivita¨t bei niedrigeren Molalita¨ten. Die berechneten
Sa¨ttigungskurven von NH4Cl(cr) und NH4NO3(cr) stimmen gut mit den
experimentell bestimmten Lo¨slichkeiten u¨berein. Gmelin [1936] gibt den
Punkt der simultanen Sa¨ttigung bezu¨glich NH4Cl(cr), NH4NO3(cr) und Eis
bei der Temperatur 251,15K und den Molalita¨ten des Ammoniumchlorids
bzw. Ammoniumnitrats von 3,53 bzw. 5,49mol kg−1 an. In guter U¨berein-
stimmung mit diesen Werten liefert das Modell 251,28K und 3,44 bzw.
5,67mol kg−1.
Mischungsparameter fu¨r das System NH4Cl – NH4NO3 – H2O sind in Ta-
belle 5.37 aufgefu¨hrt.
5.20 Na2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O
In Tabelle 5.27 sind die zur Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r die-
ses System verwendeten Daten aufgefu¨hrt, die sich aus Messungen des os-
motischen Koeffizienten bei 298,15K, der Lo¨slichkeit von (NH4)2SO4(cr),
Na2SO4(cr), Na2SO4·10H2O(cr) und des Doppelsalzes NaNH4SO4·2H2O(cr)
u¨ber einen großen Temperaturbereich sowie einigen Bestimmungen der Ge-
frierpunktserniedrigung zusammensetzen.
Abbildung 5.75 zeigt die Residuen des osmotischen Koeffizienten bei
298,15K. Die Genauigkeit der Messungen mit der hygrometrischen Metho-
de [Mounir et al., 2002] ist mit derjenigen der isopiestischen Messungen
von Filippov et al. [1987] vergleichbar.
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Tabelle 5.27: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger Na2SO4 –
(NH4)2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] m.q.F. c Verzerrung d
Φ(gp) 7( 0) 0,281 5,178 252,15 – 271,95 e 4,48 · 10−2 0,018 f
Φ(iso) 43( 1) 1,685 5,707 298,15 g 3,89 · 10−3 3,68 · 10−3 h
Φ(HM) 28( 5) 0,200 4,500 298,15 i 4,49 · 10−3 1,33 · 10−4 j
sol 152( 45) 4,987 10,18 252,15 – 373,15 k 5,12 · 10−2 −0,027 f,h,l
sol 80( 33) 3,876 10,18 299,15 – 373,15 m 3,06 · 10−2 −0,038 f,l
sol 92( 24) 0,281 5,271 252,15 – 299,65 n 1,72 · 10−3 7,49 · 10−3 f,h,l
sol 192( 12) 4,130 10,18 257,15 – 371,15 o 1,66 · 10−2 −1,02 · 10−4 f,h,l
594(120) 0,200 10,18 252,15 – 373,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp), isopiestischer
(iso) oder hygrometrischer (HM) Messung, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Mes-
sungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamt-
molalita¨t m(Na2SO4)+m((NH4)2SO4);
c mittlerer quadratischer Fehler des Modells; d
modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); e Berechnung des osmoti-
schen Koeffizienten bei der Gefriertemperatur aus der Gefrierpunktserniedrigung mit Hilfe
des in Abschnitt 3.1 beschriebenen Verfahrens. f Silcock [1979]; g Bezugsstandard NaCl,
die isopiestischen Molalita¨ten sind nicht angegeben. h Filippov et al. [1987]; i Messun-
gen der Wasseraktivita¨t fu¨r die molaren Anteile 0,2, 0,5 und 0,8 des Ammoniumsulfats; j
Mounir et al. [2002]; k Sa¨ttigung bezu¨glich (NH4)2SO4(cr);
l Sborgi et al. [1924]; m
Sa¨ttigung bezu¨glich Na2SO4(cr);






















m(Na2SO4) + m((NH4)2SO4) [mol/kg]
Abbildung 5.75: Residuen des osmotischen Koeffizienten in Na2SO4 – (NH4)2SO4
– H2O Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t bei 298,15 K fu¨r die Mes-
sungen von Filippov et al. [1987] ( ) und Mounir et al. [2002] (×).


















































































































Abbildung 5.76: Phasendiagramme des Systems Na2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O bei
verschiedenen Temperaturen: (a) 263,15 K, (b) 273,15 K, (c) 288,15 K, (d) 298,15 K,
(e) 308,15 K, (f) 333,15 K. Die Symbole entsprechen den in Sborgi et al. [1924],
Silcock [1979] und Filippov et al. [1987] angegebenen experimentell bestimmten
Lo¨slichkeiten von (NH4)2SO4(cr) (∗), Na2SO4(cr) ( ), Na2SO4·10H2O(cr) (),
NaNH4SO4·2H2O(cr) () sowie Eis (4) und die durchgezongenen Linien den Berech-
nungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. Die gestrichenen
Linien zeigen die berechneten Konturen konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte
entsprechend den in (a) angegebenen Wasseraktivita¨ten beginnend bei 90 % mit stei-
gender (NH4)2SO4 Molalita¨t in 10 % Schritten abnehmend.











m(Na2SO4) + m((NH4)2SO4) [mol/kg]
Abbildung 5.77: Temperatur bei gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich
Na2SO4·10H2O(cr) und Eis (+) sowie bezu¨glich (NH4)2SO4(cr), Na2SO4·10H2O(cr)
und Eis () in Na2SO4 – (NH4)2SO4 – H2O Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der
Gesamtmolalita¨t. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] aufgefu¨hrten
Lo¨slichkeitsmessungen und die Linie den Berechnungen mit dem in der vorliegenen
Arbeit parametrisierten Modell.
Wie Abbildung 5.76 zeigt, wird die Lo¨slichkeit der auftretenden Festko¨rper
bei verschiedenen Temperaturen vom hier parametrisierten Modell gut
wiedergegeben. Fu¨r den kryohydratischen Punkt gleichzeitiger Sa¨ttigung
bezu¨glich (NH4)2SO4(cr), Na2SO4·10H2O(cr) und Eis liefert das Modell den
Wert 252,7K bei den Natriumsulfat– bzw. Ammoniumsulfat–Molalita¨ten
0,37 bzw. 4,74mol kg−1 in ebenfalls guter U¨bereinstimmung mit den
vorhandenen Messungen [Silcock, 1979] (siehe auch Abbildung 5.77).
Parameter zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit der Gleichge-
wichtskonstanten der Reaktion
NaNH4SO4 · 2H2O(cr) 
 Na+(aq) + NH+4 (aq) + SO2−4 (aq) + 2H2O(l)
werden simultan mit den Mischungsparametern bestimmt und sind in Tabel-
le 5.36 aufgefu¨hrt. Tabelle 5.37 entha¨lt die durch die Regression bestimmten
Mischungsparameter.
5.21 NaNO3 – NH4NO3 – H2O
Die fu¨r wa¨ssrige Natriumnitrat/Ammoniumnitrat Mischungen zur Ver-
fu¨gung stehenden Messungen thermodynamischer Eigenschaften setzen
sich aus Lo¨slichkeitsmessungen, Messungen der Wasseraktivita¨t und des
H2O–Dampfdrucks u¨ber gleichzeitig bezu¨glich NaNO3(cr) und NH4NO3(cr)
gesa¨ttigten Lo¨sungen zusammen.
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Tabelle 5.28: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NaNO3 –
NH4NO3 Mischungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] m.q.F. c Verzerrung d
Φ 60( 0) 4,186 12,64 298,15 e 9,03 · 10−4 3,70 · 10−4 1
sol 59(28) 8,639 69,43 246,75 – 333,15 f 0,65 5,88 · 10−3 2,3
sol 61(28) 12,45 69,43 246,75 – 333,15 g 0,45 −0,018 2,3
sol 6( 0) 20,64 31,42 298,15 h 0,86 −0,063 3
186(56) 4,186 69,43 246,75 – 333,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a An-
zahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messun-
gen. b Gesamtmolalita¨t m(NaNO3) + m(NH4NO3);
c mittlerer quadratischer Fehler
des Modells; d modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); e Bezugs-
standard NaCl; f Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr);
g Sa¨ttigung bezu¨glich NH4NO3(cr);
h Sa¨ttigung bezu¨glich NH4NO3·2NaNO3(cr), behandelt als NaNO3(cr). 1 Kirgintsev und
Luk’yanov [1965], 2 Gmelin [1936], Silcock [1979], 3 Bergman und Shulyak [1972].
In Abbildung 5.78 ist das Resultat der Anpassung des PSC–Modells an die
verfu¨gbaren experimentell bestimmten Wasseraktivita¨ten dargestellt. Wie
die kleinen Residuen zeigen, ist die U¨bereinstimmung des Modells mit den
isopiestischen Messungen von Kirgintsev und Luk’yanov [1965] sehr gut. Die
EDG Messungen von Ha et al. [2000] fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen bei 298,15K
werden zwar nicht in der Regression verwendet, aber die zufriedenstellende
U¨bereinstimmung des Modells mit diesen Messungen zeigt, daß zumindest
bei 298,15K eine Extrapolation hin zu hohen Molalita¨ten mo¨glich ist. Da
die Messungen des osmotischen Koeffizienten von El Guendouzi und Ma-
rouani [2005] fu¨r molare Anteile des Ammoniumnitrats von 0,2, 0,5 und 0,8
bei 298,15K stark von den Resultaten von Kirgintsev und Luk’yanov [1965]
abweichen, werden sie nicht in der Parametrisierung des PSC–Modells ver-
wendet.
Clegg et al. [1998a] folgend wird das Doppelsalz NH4NO3·2NaNO3(cr),
das von Bergman und Shulyak [1972] und Timoshenko [1986] beobachtet
wurde, als metastabil betrachtet. Es wird angenommen, daß bei experimen-
tell bestimmten Sa¨ttigungskonzentrationen dieses Doppelsalzes Sa¨ttigung
bezu¨glich NaNO3(cr) vorliegt. In Abbildung 5.79 sind Lo¨slichkeiten von
NaNO3(cr) und NH4NO3(cr) in wa¨ssrigen Natriumnitrat/Ammoniumnitrat
Mischungen dargestellt. Gmelin [1936] nennt fu¨r den kryohydratischen
Punkt gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr), NH4NO3(cr) und
Eis die Natriumnitrat– bzw. Ammoniumnitrat Konzentration 6,47 bzw.
5,98mol kg−1 bei 246,75K. Bergman und Shulyak [1972] erhielten die
Werte 6,37 bzw. 6,77mol kg−1 bei 248,95K (bei gleichzeitiger Sa¨ttigung
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(c) NaNO3:NH4NO3 = 1:1NaNO3:NH4NO3 = 3:1
Abbildung 5.78: Osmotischer Koeffizient in wa¨ssrigen NaNO3 – NH4NO3 Mi-
schungen bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t. (a) Fu¨r die in der
Legende angegebenen Wasseraktivita¨ten. Die Symbole entsprechen den Messungen
von Kirgintsev und Luk’yanov [1965]. (b) Residuen der in (a) dargestellten osmoti-
schen Koeffizienten. (c) Fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen der NaNO3:NH4NO3 Mischungs-
verha¨ltnisse von 1:1 und 3:1. Symbole: Messungen von Ha et al. [2000]. Linien in (a)




















































































































































162 Parametrisierung des PSC–Modells
Abbildung 5.79: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Sys-
tems NaNO3 – NH4NO3 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 273,15 K, (b)
288,15 K, (c) 298,15 K, (d) 333,15 K. Die Symbole bzw. Linien entsprechen den in
Bergman und Shulyak [1972] sowie Silcock [1979] aufgefu¨hrten experimentell be-
stimmten bzw. modellierten Lo¨slichkeiten von NaNO3(cr) (+) und NH4NO3(cr) ( ).
Die gestrichenen Linien zeigen die berechneten Konturen konstanter relativer Gleich-











m(NaNO3) + m(NH4NO3) [mol/kg]
Abbildung 5.80: Temperatur bei gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr) und
NH4NO3(cr) (+) sowie NaNO3(cr), NH4NO3(cr) und Eis () in Abha¨ngigkeit von der
Gesamtmolalita¨t. Der durchgezogene bzw. gestrichene Pfeil markiert die Temperatur
des U¨bergangs von der orthorhombischen zur rhombischen (256,2 K) bzw. von der
rhombischen zur rhombohedrischen (305,38 K) Form des NaNO3(cr) [Clegg et al.,
1998b]. Die Symbole bzw. Linien entsprechen den experimentell bestimmten [Gmelin,
1936, Bergman und Shulyak, 1972, Silcock, 1979] bzw. modellierten Lo¨slichkeiten.
bezu¨glich NH4NO3(cr), NH4NO3·2NaNO3(cr) und Eis). Das hier parame-
trisierte Modell liefert die Werte 6,89 bzw. 6,36mol kg−1 bei 248,15K. Wie
Abbildung 5.80 zeigt, gelingt die Berechnung der gleichzeitigen Sa¨ttigung
bezu¨glich NaNO3(cr) und NH4NO3(cr) mit dem hier vorgestellten Modell
fu¨r Temperaturen zwischen derjenigen des kryohydratischen Punkts bis ca.
333,15K.
Als Test der Parametrisierung zeigt Abbildung 5.81 einen Vergleich des mo-
dellierten und experimentell bestimmten H2O–Gleichgewichtsdampfdrucks
u¨ber simultan bezu¨glich NaNO3(cr) und NH4NO3(cr) gesa¨ttigten Lo¨sungen.
Mischungsparameter fu¨r das System NaNO3 – NH4NO3 – H2O sind in Ta-
belle 5.37 aufgefu¨hrt.
















Abbildung 5.81: H2O–Gleichgewichtsdampfdruck u¨ber gleichzeitig bezu¨glich
NaNO3(cr) und NH4NO3(cr) gesa¨ttigten wa¨ssrigen Natriumnitrat/Ammoniumnitrat
Mischungen in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. Symbole: Messungen von Prideux
[1920] () und Dingemans und Dijkgraaf [1948] (+). Linie: Berechnung mit dem in
der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
5.22 NaCl – NH4Cl – H2O
Seit der Vero¨ffentlichung des PSC–Modells von Clegg et al. [1998a] bei
298,15K sind verschiedene Untersuchungen durchgefu¨hrt worden, die die
Datenbasis fu¨r das System NaCl – NH4Cl – H2O erga¨nzen. Ji et al.
[2001] haben den mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von NaCl mittels EMK
Messungen fu¨r verschiedene molare Anteile des Ammoniumchlorid bei
283,15, 298,15 und 313,15K bestimmt. Die gleiche Arbeitsgruppe [Ji
et al., 2000b] hat Lo¨slichkeiten von NH4Cl(cr) in wa¨ssrigen Natrium-
chlorid/Ammoniumchlorid Mischungen bei Temperaturen von 293,15 bis
333,15K in 5K Schritten vero¨ffentlicht. Zwei Studien bescha¨ftigen sich
mit der Wasseraktivita¨t bei 298,15K: Ha et al. [2000] bzw. Dinane et al.
[2002] haben die Wasseraktivita¨t fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen der molaren
Mischungsverha¨ltnisse 1:1 und 3:1 von NaCl und NH4Cl bzw. fu¨r drei
verschiedene molare Anteile des NH4Cl mit der hygrometrischen Metho-
de gemessen. Die Daten von Ha et al. [2000] werden nicht verwendet.
Tabelle 5.29 entha¨lt eine Aufstellung der hier zur Parametrisierung des
PSC–Modells verwendeten Daten.
In den Abbildungen 5.82 bis 5.84 sind die Resultate der Anpassung des
PSC–Modells an die verwendeten Meßdaten dargestellt. Abgesehen von


















Tabelle 5.29: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NaCl – NH4Cl Mischungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] c Gew. d m.q.F. e Verzerrung f
Φ(gp) 12( 0) 1,554 2,160 265,85 – 267,86 g 1,0 3,55 · 10−3 −7,93 · 10−4 Sementschenko und Sawada [1932]
Φ(iso) 88( 0) 2,264 6,829 298,15 NaCl h 1,0 1,86 · 10−3 5,20 · 10−4 Kirgintsev und Luk’yanov [1963]
Φ(iso) 4( 0) 2,167 5,937 298,15 NaCl 0,25 5,27 · 10−3 −5,14 · 10−3 Maeda et al. [1989]
Φ(HM) 21(14) 0,300 6,000 296,15 i 0,1 4,40 · 10−3 −1,24 · 10−3 Dinane et al. [2002]
EMK 170( 1) 0,080 2,800 283,15 – 313,15 j 1,0 3,95 · 10−3 2,27 · 10−3 Ji et al. [2001]
sol 79(35) 6,040 12,10 248,05 – 333,15 NaCl(cr) 1,0 4,28 6,32 · 10−4 Gmelin [1936], Silcock [1979]
sol 81(33) 6,049 12,10 248,05 – 333,15 NH4Cl(cr) 1,0 1,09 −0,014 Gmelin [1936], Silcock [1979]
sol 77( 9) 7,083 11,04 293,15 – 333,15 NH4Cl(cr) 1,0 1,18 −4,50 · 10−3 Ji et al. [2000b]
532(92) 0,080 12,10 248,05 – 333,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus Messung der Gefrierpunktserniedrigung (gp), isopiestischer (iso) oder hygrometrischer (HM) Mes-
sung, EMK: Elektrodenpotential, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der
nicht verwendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t m(NaCl) + m(NH4Cl);
c Bezugsstandard bei isopiestischen Messungen
oder Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessungen; d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des
Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g Berechnung des osmotischen Koeffizienten bei der
Gefriertemperatur mit Hilfe des in Abschnitt 3.1 beschriebenen Verfahrens. h Messungen fu¨r acht verschiedene Wasseraktivita¨ten
zwischen 0,787 und 0,921 8. Die isopiestischen Molalita¨ten sind nicht angegeben. i Messungen fu¨r die molaren Anteile 0,33, 0,5
und 0,67 des NH4Cl.
j Messungen fu¨r die molaren Anteile 0,2, 0,4, 0,6 und 0,8 des NH4Cl. Direkte Verwendung der von Ji et al.
[2001] tabellierten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von NaCl.






































m(NaCl) + m(NH4Cl) [mol/kg]
(b)
Abbildung 5.82: Osmotische Koeffizienten in wa¨ssrigen Natriumchlo-
rid/Ammoniumchlorid Mischungen in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t.
(a) Bei 298,15 K fu¨r die Messungen von Kirgintsev und Luk’yanov [1963] (Symbole)
bei den in der Legende angegebenen Wasseraktivita¨ten. Die Linien entsprechen den
Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell. (b) Resi-
duen des osmotischen Koeffizienten fu¨r die Messungen von Kirgintsev und Luk’yanov
[1963] (×), Maeda et al. [1989] () sowie Dinane et al. [2002] (∗) bei 298,15 K und
von Sementschenko und Sawada [1932] ( ) bei den Gefriertemperaturen.
















































m(NaCl) + m(NH4Cl) [mol/kg]
(b)
Abbildung 5.83: Mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von NaCl im System NaCl – NH4Cl
– H2O in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t. (a) Fu¨r die in der Abbildung ange-
gebenen molaren Anteile y des NH4Cl bei den in der Legende angegebenen Tempera-
turen. Die Symbole bzw. Linien entsprechen den experimentell bestimmten [Ji et al.,
2001] bzw. mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell berechneten
mittleren Aktivita¨tskoeffizienten. Die Symbole und Linien sind um die in der Ab-
bildung angegebenen vorzeichenbehafteten Werte vertikal verschoben. (b) Residuen






















































































































168 Parametrisierung des PSC–Modells
Abbildung 5.84: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Systems
NaCl – NH4Cl – H2O bei verschiedenen Temperaturen. Die Symbole bzw. Linien ent-
sprechen den in Silcock [1979] und Ji et al. [2000b] angegebenen experimentell be-
stimmten bzw. modellierten Lo¨slichkeiten von NaCl(cr) (∗) und NH4Cl(cr) ( ). Die
gestrichenen Linien zeigen die berechneten Konturen konstanter relativer Gleichge-
wichtsfeuchte beginnend bei 90 % in 10 % Schritten mit zunehmender NaCl Molalita¨t
abnehmend.
ist die U¨bereinstimmung zwischen experimentell bestimmten und model-
lierten osmotischen Koeffizienten und mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von
NaCl zufriedenstellend. Die mit dem parametrisierten Modell berechneten
Lo¨slichkeiten bei 273,15K sind im Vergleich zu den verfu¨gbaren Messungen
etwas zu hoch. In Gmelin [1936] sind fu¨r den Punkt gemeinsamer Sa¨tti-
gung bezu¨glich NaCl(cr), NH4Cl(cr) und Eis die Molalita¨ten 6,61 bzw.
2,98mol kg−1 von NaCl bzw. NH4Cl bei 248,05K angegeben. Die berech-
neten Molalita¨ten liegen in zufriedenstellender U¨bereinstimmung bei 6,44
bzw. 2,94mol kg−1, wa¨hrend die berechnete Temperatur des kryohydrati-
schen Punktes mit 246,0K leicht unterhalb der Messung liegt.
Modellparameter fu¨r das System NaCl – NH4Cl – H2O sind in Tabelle 5.37
aufgefu¨hrt.
5.23 NaNO3 – Na2SO4 – H2O
Zur Parametrisierung des PSC–Modells fu¨r das System NaNO3 – Na2SO4
– H2O stehen neben Messungen der Wasseraktivita¨t u¨bersa¨ttigter Lo¨sun-
gen [Chan et al., 1997] bei 298,15K, die hier nicht verwendet werden, nur
Lo¨slichkeitsmessungen zur Verfu¨gung. Tabelle 5.30 entha¨lt die Auswahl der
verfu¨gbaren Lo¨slichkeitsmessungen, die in einem ersten Regressionsschritt
verwendet wird um die Temperaturabha¨ngigkeit der Mischungsparameter
und die Gleichgewichtskonstante K(T◦) der Reaktion
NaNO3 · Na2SO4 · H2O(cr)

 3Na+(aq) + NO−3 (aq) + SO
2−
4 (aq) + H2O(l) (5.23)
bei 298,15K zu bestimmen. Diese Regression liefert den Wert 2,57mol5
kg−5 fu¨r K(T◦). Clegg et al. [1998a] erhielten den Wert 2,23mol
5 kg−5. Die
Temperaturabha¨ngigkeit der Gleichgewichtskonstante wird in einer zweiten
Regression mit Hilfe der Aktivita¨tsprodukte bestimmt, die das zuvor para-
metrisierte Modell liefert.
5.23 NaNO3 – Na2SO4 – H2O 169
Tabelle 5.30: Lo¨slichkeitsmessungen im System NaNO3 – Na2SO4 – H2O
a
N b mmin
c mmax c T [K] m.q.F. d Verzerrung e
NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) f 28 6,743 10,81 298,15 9,87 · 10−2 3,41 · 10−3
NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) g 96 6,744 16,28 286,15 – 344,65 0,32 −0,014
NaNO3(cr) 11 10,67 11,13 298,15 0,37 0,021
Na2SO4(cr) 33 3,268 16,79 298,15 – 348,15 2,28 · 10−2 −8,71 · 10−3
Na2SO4·10H2O(cr) 30 0,318 8,545 273,15 – 298,15 1,70 · 10−3 0,016
198 0,318 16,79 273,15 – 348,15
a Massink [1917], Foote [1925], Hamid [1926], Benrath [1928], Chre´tien [1929],
Cornec und Krombach [1929], Schro¨der [1929], Silcock [1979]. b Anzahl der Mes-
sungen. c Gesamtmolalita¨t m(NaNO3)+m(Na2SO4);
d mittlerer quadratischer
Fehler des Modells; e modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8);
f verwendet zur Bestimmung der Gleichgewichtskonstante der Reaktion 5.23 bei
298,15 K; g verwendet zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit der Gleich-
gewichtskonstante der Reaktion 5.23.
Chre´tien [1929] fand den kryohydratischen Punkt gemeinsamer Sa¨ttigung
bezu¨glich NaNO3(cr), Na2SO4·10H2O(cr) und Eis bei den Molalita¨ten 7,14
bzw. 0,014mol kg−1 von NaNO3 bzw. Na2SO4 bei 255,35K. Die Extrapolati-
on des hier parametrisierten Modells liefert die Werte 7,21 bzw. 2,5·10−6 mol
kg−1 bei 255,85K.
Abbildung 5.85 zeigt Festko¨rperlo¨slichkeiten in NaNO3 – Na2SO4 – H2O bei
verschiedenen Temperaturen.
Die Tabellen 5.37 bzw. 5.36 enthalten Mischungsparameter fu¨r das System
NaNO3 – Na2SO4 – H2O bzw. Parameter zur Berechnung der Gleichge-
wichtskonstante der Reaktion 5.23.
Abbildung 5.85: (auf der folgenden Seite): Phasendiagramme des Systems NaNO3
– Na2SO4 – H2O bei verschiedenen Temperaturen. Die Symbole bzw. Linien entspre-
chen den experimentell bestimmten [Massink, 1917, Foote, 1925, Hamid, 1926, Ben-
rath, 1928, Chre´tien, 1929, Cornec und Krombach, 1929, Schro¨der, 1929, Silcock,
1979] bzw. modellierten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) ( ), Na2SO4(cr) (×),
NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) () und Na2SO4(cr) (+). Die gestrichenen Linien zeigen
die berechneten Kurven konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte entsprechend den







































































































































5.24 NaCl – Na2SO4 – H2O 171
5.24 NaCl – Na2SO4 – H2O
Rard et al. [2003] haben im Rahmen ihrer temperaturabha¨ngigen Beschrei-
bung des Systems NaCl – Na2SO4 – H2O mit einem erweiterten Ionenwech-
selwirkungsmodell [Archer, 1991; 1992] die fu¨r dieses System verfu¨gbaren
thermodynamischen Daten ausfu¨hrlich analysiert. Bei der Auswahl der Da-
ten zur Parametrisierung des PSC–Modells wird hier im wesentlichen den
Empfehlungen von Rard et al. [2003] gefolgt. Zusa¨tzlich werden Lo¨slich-
keiten verschiedener Festko¨rper und die Ergebnisse von Marliacy et al.
[2003] verwendet (siehe Tabelle 5.31). Marliacy et al. haben sowohl den
H2O–Gleichgewichtsdampfdruck u¨ber Mischungen von wa¨ssrigem NaCl (1)
und Na2SO4 (2) der Konzentrationsverha¨ltnisse m1/m2 = 1/10 und m1/m2 =
1/1 bei Temperaturen zwischen 298,31 und 362,26K als auch die integrale










































Abbildung 5.86: Residuen der Wasseraktivita¨t in NaCl – Na2SO4 – H2O Mischun-
gen fu¨r die H2O–Dampfdruckmessungen von Marliacy et al. [2003]. (a) in Abha¨ngig-
keit von der Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t, (b) in Abha¨ngigkeit von der Tem-
peratur.
172 Parametrisierung des PSC–Modells
onsverha¨ltnisse m1/m2 = 1/10, m1/m2 = 1/1 und m1/m2 = 10/1 bei den Tempera-
turen 297,15, 317,45 und 332,35K experimentell bestimmt. Der thermische
Effekt ∆solH bei Lo¨sung von n1 Mol Natriumchlorid und n2 Mol Natrium-
sulfat in nw Mol Wasser ist durch
∆solH = z∆solH
◦
1 + (1− z)∆solH◦2 + ΦL(m1, m2)




2 die integrale Lo¨sungswa¨rme pro Mol
NaCl [Hubert et al., 1996] bzw. Na2SO4 [Gardner et al., 1969] bei ho¨chstgra-
diger Verdu¨nnung, ΦL(m1, m2) die durch Gleichung 2.13 gegebene schein-
bare relative molare Enthalpie der terna¨ren Mischung und z = m1/(m1 + m2)
mit den Molalita¨ten m1 = n1/(nwM1) und m2 = n2/(nwM1). Die Abbildungen
5.86 und 5.87 zeigen das Resultat der Anpassung des PSC–Modells an die


























Abbildung 5.87: Thermischer Effekt der Lo¨sung von NaCl(cr) und Na2SO4(cr)
in Wasser fu¨r die molaren Konzentrationsverha¨ltnisse r = 0,1, r = 1 und r = 10
von NaCl zu Na2SO4 bei den in der Legende angegebenen Temperaturen. Die Sym-
bole bzw. Linien entsprechen den Messungen von Marliacy et al. [2003] bzw. den
Berechnungen mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell.
Abbildung 5.88 zeigt eine zufriedenstellende U¨bereinstimmung zwischen ex-

















Tabelle 5.31: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NaCl – Na2SO4 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] c Gew. d m.q.F. e Verzerrung f
Φ 15( 5) 0,861 4,647 298,15 NaCl 1,0 1,90 · 10−3 1,72 · 10−3 Wu et al. [1968]
Φ 4( 0) 0,883 1,639 298,15 NaCl 1,0 8,27 · 10−4 7,31 · 10−4 Robinson et al. [1972]
Φ 33( 7) 1,187 4,520 298,15 NaCl 0,5 2,29 · 10−3 1,25 · 10−3 Filippov und Cheremnykh [1986]
Φ 119( 10) 0,120 3,801 298,15 NaCl 1,0 1,15 · 10−3 6,26 · 10−4 Rard et al. [2003]
pH2O 210( 1) 0,273 2,099 298,31 – 362,26
g 1,0 1,16 · 10−3 −3,01 · 10−4 Marliacy et al. [2003]
EMK 17( 0) 0,387 0,622 298,15 I 1,0 1,54 · 10−3 −3,59 · 10−4 Gieskes [1966]
EMK 21( 3) 0,250 3,900 298,15 II 1,0 3,31 · 10−3 −1,66 · 10−3 Storonkin et al. [1967]
EMK 220( 3) 0,199 5,000 298,15 – 318,15 IV 1,0 8,68 · 10−4 −3,40 · 10−4 Sarada und Ananthaswamy [1990]
EMK 45( 5) 0,225 3,600 278,15 – 318,15 I 0,2 2,27 · 10−3 −1,03 · 10−3 Tishchenko et al. [1992]
EMK 32( 3) 0,080 2,410 288,15 – 303,15 III 0,2 1,94 · 10−3 −1,50 · 10−3 Tishchenko et al. [1992]
∆mixHm 69( 13) 0,200 5,000 293,15 – 298,15
h i,j 3,38 −0,017 Smith [1942]
∆mixHm 29( 0) 0,050 1,000 298,15
h i 4,49 −3,35 Cassel und Wood [1974]
∆mixHm 9( 0) 3,000 3,000 298,15
h,k i 2,70 −0,044 Wood et al. [1975],
Srna und Wood [1975]
∆mixHm 12( 0) 1,030 1,030 303,15
h i 1,42 0,17 Duer et al. [1976]
∆solH 89( 5) 0,394 5,636 297,15 – 332,35 99,4 0,019 Marliacy et al. [2003]
sol 173(103) 6,019 6,862 273,05 – 373,15 NaCl(cr) 1,0 1,03 −0,010 Silcock [1979]
sol 187(137) 3,504 6,862 291,65 – 373,15 Na2SO4(cr) 1,0 2,15 · 10−2 −0,010 Silcock [1979]
sol 213(134) 0,672 6,248 251,45 – 288,15 Na2SO4·10H2O(cr) 1,0 2,59 · 10−4 2,28 · 10−3 Silcock [1979]
sol 28( 6) 5,072 6,182 251,45 – 273,25 NaCl·2H2O(cr) 1,0 0,74 −0,032 Silcock [1979]
1525(435) 0,050 6,862 251,45 – 373,15
Φ: osmotischer Koeffizient, pH2O: Gleichgewichtsdampfdruck von H2O, EMK: Elektrodenpotential, ∆mixHm: molare Mischungsenthalpie, ∆solH: integrale Lo¨sungs-
enthalpie, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen. b Gesamtmolalita¨t
m(NaCl) + m(Na2SO4); c Bezugsnorm bei isopiestischen Messungen, Typ der Galvanischen Zelle bei EMK Messungen, Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessungen;
d Gewicht der Residuen in der Regression; e mittlerer quadratischer Fehler des Modells; f modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); g ver-
wendet in Form von Wasseraktivita¨ten; h Umrechnung der Mischungsenthalpie pro Kilogramm des Lo¨sungsmittels ∆mixH1 auf die molare Mischungsenthalpie u¨ber
∆mixHm = ∆mixH1/(m1,f + m2,f ), wobei m1,f bzw. m2,f die Molalita¨ten von NaCl bzw. Na2SO4 nach dem Mischungsprozess sind [Rard et al., 2003].
i Da die Werte
der Mischungsenthalpie u¨ber zwei Gro¨ßenordnungen variieren, wird das Gewicht w = |∆mixHm|
−3/4 gewa¨hlt. j Da die Werte der Mischungsenthalpie fu¨r die Ionensta¨rke
0,2 mol kg−1 von den Ergebnissen anderer Studien abweichen, werden sie mit Null gewichtet. k Berechnung von 9 Werten der Mischungsenthalpie fu¨r die Ionensta¨rke
I = 3 mol kg−1 aus den in Wood et al. [1975] angegebenen Mischungsparametern h◦ und h1 u¨ber die Beziehung ∆mixH1 = y1y2I
2(RTh◦ + (y2 − y1)RTh1), wobei
y1 bzw. y2 die anteilige Ionensta¨rke von NaCl bzw. Na2SO4 ist.






















Abbildung 5.88: Residuen des osmotischen Koeffizienten wa¨ssriger NaCl – Na2SO4
Mischungen bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Quadratwurzel der Gesamtmolalita¨t
fu¨r die Messungen von Wu et al. [1968] (+), Robinson et al. [1972] (), Filippov
und Cheremnykh [1986] (∗) und Rard et al. [2003] ( ).
In die Parametrisierung des PSC–Modells fließen Messungen des Elektro-







Na+ Glaselektrode|NaCl(aq, m1) + Na2SO4(aq, m2)|Cl− ISE (Zelle III)
Na+ ISE|NaCl(aq, m1) + Na2SO4(aq, m2)|AgCl(cr)|Ag(cr) . (Zelle IV)
Der mittlere Aktivita¨tskoeffizient von NaCl in wa¨ssrigen Natriumchlo-
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bestimmt werden. Dabei ist ∆E die Differenz der Elektrodenpotentiale bei
Fu¨llung der Zellen mit einer wa¨ssrigen NaCl – Na2SO4 Mischung und ei-
ner wa¨ssrigen NaCl Referenzlo¨sung der Molalita¨t m1,0 und γ±,0(NaCl) der
mittlere Aktivita¨tskoeffizient von NaCl in der Referenzlo¨sung. Fu¨r die Stu-
dien von Gieskes [1966], Storonkin et al. [1967] und Galleguillos-Castro et al.
[1999] ist die Berechnung des mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von NaCl aus
Gleichung 5.24 mo¨glich. Zur Berechnung von γ±,0(NaCl) wird das Modell
von Archer und Carter [2000] verwendet. Da Sarada und Ananthaswamy
[1990] und Tishchenko et al. [1992] keine Potentialdifferenzen ∆E angeben,
werden ihre tabellierten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten direkt verwendet.
Abbildung 5.89 zeigt Resultate der Anpassung des PSC–Modells an die ver-
wendeten EMK Messungen.
Abbildung 5.90 zeigt den thermischen Effekt bei Mischung einer wa¨ssrigen
NaCl Lo¨sung der Ionensta¨rke I mit einer wa¨ssrigen Na2SO4 Lo¨sung dersel-
ben Ionensta¨rke. Fu¨r Ionensta¨rken gro¨ßer oder gleich 0,2mol kg−1 ist der
Mischungsprozess exotherm, wa¨hrend unterhalb von 0,2mol kg−1 ein U¨ber-
gang von einem endothermen Prozess bei niedriger anteiliger Ionensta¨rke
des Natriumsulfats hin zu einem exothermen Prozess bei hoher anteiliger
Ionensta¨rke zu beobachten ist [Cassel und Wood, 1974]. Dieser U¨bergang
kann mit dem hier vorgestellten Modell nicht reproduziert werden. Die nach
Gleichung 4.6 modellierte Mischungsenthalpie ist fu¨r die Ionensta¨rke von
0,05mol kg−1 unabha¨ngig vom Anteil des Natriumsulfats endotherm und
fu¨r die Ionensta¨rken I ≥ 0,1mol kg−1 exotherm.
Die Berechnung von Lo¨slichkeiten der Festko¨rper NaCl·2H2O(cr), NaCl(cr),
Na2SO4·10H2O(cr) und Na2SO4(cr) gelingt mit dem hier parametrisier-
ten Modell sehr gut (siehe Abbildung 5.91). Auch die Bestimmung des
kryohydratischen Punkts gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich NaCl·2H2O(cr),
Na2SO4·10H2O(cr) und Eis, der in Gmelin [1928] mit den Molalita¨ten 5,15
bzw. 0,014mol kg−1 fu¨r NaCl bzw. Na2SO4 bei 251,75K angegeben ist, ge-
lingt gut. Das Modell liefert die Werte 5,23 bzw. 0,022mol kg−1 bei 251,74K.
Tabelle 5.32 entha¨lt Mischungsparameter fu¨r das System NaCl – Na2SO4 –
H2O.

















































m(NaCl) + m(Na2SO4) [mol/kg]
(b)
Abbildung 5.89: (a) Mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von NaCl in wa¨ssrigen NaCl –
Na2SO4 Mischungen der in der Abbildung angegebenen Ionensta¨rken I bei den in
der Legende angegebenen Temperaturen in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t.
Symbole: Messungen von Sarada und Ananthaswamy [1990], Linien: Berechnungen
mit dem hier parametrisierten Modell. Die Graphen bei 308,15 bzw. 318,15 K sind
um +0,01 bzw. +0,02 vertikal verschoben. (b) Residuen des mittleren Aktivita¨tsko-
effizienten von NaCl dargestellt als natu¨rlicher Logarithmus in Abha¨ngigkeit von der
Gesamtmolalita¨t fu¨r die Messungen von Gieskes [1966] ( ), Storonkin et al. [1967]
(×), Sarada und Ananthaswamy [1990] () und Tishchenko et al. [1992] ().






















Abbildung 5.90: Thermischer Effekt bei Mischung einer wa¨ssrigen NaCl Lo¨sung der
Ionensta¨rke I mit einer wa¨ssrigen Na2SO4 Lo¨sung derselben Ionensta¨rke in Abha¨ngi-
geit von der anteiligen Na2SO4 Ionensta¨rke fu¨r I = 0,05 (+), 0,1 (×), 0,2 (∗), 0,5
( ,), 1 (), 2 (•), 3 (4) und 5mol kg−1 (N) bei 298,15 K. Die experimentellen
Mischungsenthalpien sind Cassel und Wood [1974] (+, ×, ∗,  ), Smith [1942] (,
, •, N) und Wood et al. [1975], Srna und Wood [1975] (4) entnommen. Lini-
en entsprechen den Berechnungen des in der vorliegenden Arbeit parametrisierten
Modells.
Tabelle 5.32: Modellparameter fu¨r das System NaCl – Na2SO4 – H2O.
a
WCl,SO4,Na UCl,SO4,Na Q1,Cl,SO4,Na
p1 −1,643 435 94 – 1,128 348 97
p2 −43 230,663 5 −0,264 024 363 30 026,467 18
p3 2 681,834 02 – −1 861,651 60
p4 −111,752 607 – 76,316 238 0
p5 0,295 635 141 – −0,191 454 528
p6 −2 009 567,13 – 1 393 236,32
p8 443 828,682 – −287 567,860
p9 −287 755,733 – 176 670,177
a Zur Bedeutung der Parameter pi siehe Gleichung 2.18. Die Referenztemperaturen



























































































































5.25 NaCl – NaNO3 – H2O 179
Abbildung 5.91: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Systems
NaCl – Na2SO4 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 268,65 K, (b) 288,15 K,
(c) 298,15 K, (d) 373,15 K. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellier-
ten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O (×), Na2SO4(cr) ( ) und NaCl(cr) (∗) und die
durchgezogenen Linien den mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Mo-
dell berechneten Sa¨ttigungskurven. Die gestrichenen Linien zeigen die berechneten
Konturen konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte von 90 % mit steigender NaCl
Molalita¨t in 10 % Schritten ansteigend.
5.25 NaCl – NaNO3 – H2O
Labormessungen thermodynamischer Eigenschaften fu¨r das System NaCl –
NaNO3 – H2O setzen sich aus mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von NaCl,
osmotischen Koeffizienten sowie Festko¨rperlo¨slichkeiten zusammen und sind
in Tabelle 5.33 aufgefu¨hrt.
In den Abbildungen 5.92 bis 5.95 sind die Resultate der Anpassung des
PSC–Modells an die verwendeten Daten dargestellt. Die osmotischen Ko-
effizienten bei 298,15K werden unterscha¨tzt, wa¨hrend diejenigen bei der














Abbildung 5.92: Temperatur bei Sa¨ttigung bezu¨glich NaCl·2H2O(cr) in wa¨ssrigen
NaCl – NaNO3 Mischungen in Abha¨ngigkeit von der NaCl Molalita¨t. : In Silcock


















Tabelle 5.33: Messungen thermodynamischer Eigenschaften wa¨ssriger NaCl – NaNO3 Lo¨sungen
Nmess a mmin
b mmax b T [K] c m.q.F. d Verzerrung e
Φ(iso) 54( 3) 2,470 5,980 298,15 NaCl f 8,66 · 10−3 −8,51 · 10−3 Kirgintsev und Luk’yanov [1964]
Φ(iso) 17( 0) 0,981 6,164 298,15 NaCl 6,14 · 10−3 −5,98 · 10−3 Bezboruah et al. [1970]
Φ(gp) 49( 0) 1,549 7,376 248,65 – 268,55 g 3,95 · 10−2 0,011 Silcock [1979]
EMK 24( 14) 1,000 5,000 298,15 h,i 3,41 · 10−3 5,57 · 10−4 Lanier [1965]
EMK 60( 14) 0,500 3,000 298,15 h 4,85 · 10−3 1,95 · 10−3 Manohar und Ananthaswamy [1988]
EMK 61( 24) 1,000 6,000 298,15 h,i 2,94 · 10−3 2,83 · 10−3 Haghtalab und Vera [1991]
sol 210(134) 6,552 21,54 267,30 – 373,15 NaCl(cr) 1,36 0,020 j
sol 156( 82) 7,138 21,54 248,65 – 373,15 NaNO3(cr) 0,49 −1,58 · 10−3 j
sol 61( 6) 5,422 9,203 248,65 – 273,05 NaCl·2H2O(cr) 0,72 −0,044 k
692(277) 0,500 21,54 248,65 – 373,15
Φ: osmotischer Koeffizient aus isopiestischer Messung (iso) oder Messung der Gefrierpunktserniedrigung, EMK: Elektrodenpotential,
sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. a Anzahl der Messungen. Die Zahl in Klammern ist die Anzahl der nicht verwendeten Messungen.
b Gesamtmolalita¨t m(NaCl) + m(NaNO3);
c Bezugsnorm bei isopiestischen Messungen, Festko¨rper bei Lo¨slichkeitsmessungen;
d mittlerer quadratischer Fehler des Modells; e modifizierter mittlerer systematischer Fehler (Gleichung 4.8); f Die isopiestischen
Molalita¨ten sind nicht angegeben. Messungen fu¨r jeweils 9 Mischungsverha¨ltnisse bei 6 konstanten Wasseraktivita¨ten zwischen
0,845 und 0,913. g Berechnung des osmotischen Koeffizienten aus der Gefrierpunktserniedrigung mit Hilfe des in Abschnitt
3.1 beschriebenen Verfahrens. h Verwendung der tabellierten mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von NaCl. i Die Resultate von
Haghtalab und Vera [1991] bzw. Lanier [1965] fu¨r die Ionensta¨rke 6 bzw. 5 mol kg−1 werden mit Null gewichtet, da sie inkonsistent





























































































































182 Parametrisierung des PSC–Modells
Abbildung 5.93: (auf der vorangegangenen Seite): Phasendiagramme des Systems
NaCl – NaNO3 – H2O bei verschiedenen Temperaturen: (a) 273,15 K, (b) 298,15 K,
(c) 323,15 K, (d) 373,15 K. In allen Abbildungen entsprechen die Symbole den expe-
rimentell bestimmten Lo¨slichkeiten von NaNO3(cr) ( ) und NaCl(cr) (+) [Reinders,
1915, Chre´tien, 1929, Cornec und Krombach, 1929, Silcock, 1979] und die durch-
gezogenen Linien den mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modell
berechneten Sa¨ttigungskurven. Die gestrichenen Linien zeigen die berechneten Kon-
turen konstanter relativer Gleichgewichtsfeuchte beginnend bei 90 % mit steigender





















Abbildung 5.94: Logarithmus des mittleren Aktivita¨tskoeffzienten von NaCl in
NaCl – NaNO3 – H2O Mischungen in Abha¨ngigkeit von der NaNO3 Molalita¨t fu¨r die
Ionensta¨rken I = 0,5 (+), 1 (×, ∗,  ), 2 () und 3 (, •, 4) bei 298,15 K. Die
Symbole bzw. Linien ensprechen den Messungen von Lanier [1965] ( , 4), Manohar
und Ananthaswamy [1988] (+, ∗, , •) und Haghtalab und Vera [1991] (×, ) bzw.
den Berechnungen des hier parametrisierten Modells.
Die U¨bereinstimmung zwischen modellierten und experimentell bestimm-
ten Lo¨slichkeiten von NaCl(cr) und NaNO3(cr) ist sehr gut. Bei der Mo-
dellierung der Lo¨slichkeit von NaCl·2H2O(cr) wird die NaCl Molalita¨t un-
terscha¨tzt (siehe Abbildung 5.92). Dies gilt auch fu¨r den kryohydratischen
Punkt gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich NaNO3(cr), NaCl·2H2O(cr) und
Eis, fu¨r den von Chre´tien [1929] die NaCl bzw. NaNO3 Molallita¨ten 4,52



























































Abbildung 5.95: Residuen des osmotischen Koeffizienten in wa¨ssrigen NaCl –
NaNO3 Mischungen. (a) Bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t fu¨r
die Messungen von Kirgintsev und Luk’yanov [1964] (+) und Bezboruah et al. [1970]
(×). (b) Bei der Gefriertemperatur in Abha¨ngigkeit von der Gesamtmolalita¨t fu¨r die in
Silcock [1979] tabellierten Gefrierpunktserniedrigungen. (c) Wie (b) in Abha¨ngigkeit
von der Temperatur.















Abbildung 5.96: Wasseraktivita¨t in u¨bersa¨ttigten NaCl – NaNO3 – H2O Mischun-
gen der molaren Mischungsverha¨ltnisse r = 1:3, 1:1 und 3:1 von NaCl zu NaNO3 bei
298,15 K. Die Symbole bzw. Linien entsprechen den Messungen von Chan et al. [1997]
bzw. den Berechnungen des in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modells.
bzw. 3,76mol kg−1 bei 248,85K angegeben werden. Das PSC–Modell lie-
fert die Molalita¨ten 4,24 bzw. 3,47mol kg−1 bei der um ca. 1,8K tieferen
Temperatur von 247,04K.
Chan et al. [1997] haben die Wasseraktivita¨t in wa¨ssrigen NaCl – NaNO3
Lo¨sungen der molaren Mischungsverha¨ltnisse 1:3, 1:1 und 3:1 von Natruim-
chlorid zu Natriumnitrat bei starker U¨bersa¨ttigung mit der Methode des
elektrodynamischen Gleichgewichts bei 298,15K bestimmt. Abbildung 5.96
zeigt einen zufriedenstellenden Vergleich der Resultate von Chan et al. mit
einer Extrapolation durch das parametrisierte PSC–Modell hin zu hohen
Molalita¨ten.
Mischungsparameter fu¨r das System NaCl – NaNO3 – H2O sind in Tabelle
5.37 aufgefu¨hrt.
5.26 Zusammenfassung der Parametrisierung
Die Tabellen 5.1 und 5.2 geben einen U¨berblick u¨ber die bina¨ren und
terna¨ren Systeme fu¨r die das PSC–Modell parametrisiert wurde. Das




3 –H2O ist bis zu hohen
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c T [K] d
Φ 2877 75 200,05 – 383,46 1918 – 2005
a1 580 9 202,15 – 373,15 1925 – 2004
EMK 1638 32 273,10 – 343,15 1918 – 2001
γ 218 9 190 – 298,15 1905 – 1996
ΦL 186 2 298,15 1965 – 1980
L1 40 1 170 – 210 1995
∆solH 228 11 273,96 – 368,15 1956 – 2003
∆dilH 342 19 273,41 – 373,40 1883 – 1998
∆mixH 106 5 293,15 – 303,15 1942 – 1976
ΦCp 636 30 181,74 – 373,15 1899 – 2002
α 292 8 181,00 – 326,00 1926 – 2003
sol 2472 35 202,15 – 373,15 1904 – 2004
9615 213 1883 – 2005
a Φ: osmotischer Koeffizient, a1: Wasseraktivita¨t, EMK: Elektrodenpotential, γ:
Aktivita¨tskoeffizient, ΦL: scheinbare relative molare Enthalpie, L1: relative partiel-
le molare Enthalpie von H2O, ∆solH: Lo¨sungswa¨rme, ∆dilH: Verdu¨nnungswa¨rme,
∆mixH: Mischungsenthalpie,
ΦCp: scheinbare molare Wa¨rmekapazita¨t, α: Dissoziati-
onsgrad des Hydrogensulfat–Ions, sol: Festko¨rperlo¨slichkeit. b Anzahl der Messun-
gen; c Anzahl der Vero¨ffentlichungen; d Vero¨ffentlichungszeitraum.
U¨bersa¨ttigungen bei Temperaturen zwischen unter 220 bis 330K gu¨ltig.





derartige Ausdehnung des Gu¨ltigkeitsbereichs bezu¨glich Konzentration und
Temperatur nicht erreicht werden. Bis auf eine Ausnahme konnte zumindest
der Konzentrationsbereich bis zur Sa¨ttigung bezu¨glich der in den terna¨ren
Systemen auftretenden Festko¨rper bei Temperaturen vom jeweiligen kryo-
hydratischen Punkt bis ca. 330K abgedeckt werden. Die Ausnahme ist das
System H2SO4 – Na2SO4 – H2O, in dem das Modell bei tiefen Temperaturen
zu hohe Sa¨ttigungstemperaturen liefert. Die Ursache dieses Verhaltens liegt
in den Eigenschaften wa¨ssriger Natriumsulfatlo¨sungen, die bereits bei der
Konzentration 0,3mol kg−1 und der Temperatur 272,03K bezu¨glich Eis
und Na2SO4·10H2O gesa¨ttigt sind [Holmberg, 1968]. Der kryohydratische
Punkt des Systems H2SO4 – Na2SO4 – H2O liegt unterhalb von 228K
[Silcock, 1979]. Zur Verbesserung der Parametrisierung in diesem Zusam-
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Tabelle 5.35: Parameter zur Berechnung der Gleichgewichtskonstante verschiede-
ner Fest/Flu¨ssigphasenreaktionen (Hydrate) a
A B C D
H2SO4·H2O(cr) 996,167 −45592,2 1,64244 −76,4537 diese Arbeit
H2SO4·2H2O(cr) 15,0848 −870,435 diese Arbeit
H2SO4·3H2O(cr) 109,202 −12805,6 −0,200569 diese Arbeit
H2SO4·4H2O(cr) 93,8083 −11956,8 −0,163049 diese Arbeit
H2SO4·6,5H2O(cr) 27,3474 −5719,47 diese Arbeit
HNO3·H2O(cr) 37,2355 −4061,51 −0,045788 Carslaw et al. [1995]
HNO3·2H2O(cr) 4,557 3320,2 Massucci et al. [1999]
HNO3·3H2O(cr) 18,3084 −3408,14 Carslaw et al. [1995]
HCl·3H2O(cr) 27,5098 −2478,44 −0,033934 Carslaw et al. [1995]
a Berechnung der molaren Gleichgewichtskonstante u¨ber die Beziehung
ln(K(T )) = A + BT + CT + D
√
T .
menhang wa¨re die experimentelle Bestimmung der thermodynamischen
Eigenschaften unterku¨hlter wa¨ssriger Natriumsulfatlo¨sungen wu¨nschens-
wert. Daru¨ber hinaus wa¨ren isopiestische Messungen in wa¨ssrigen H2SO4 –
Na2SO4 Lo¨sungen bei von 298,15K abweichenden Temperaturen hilfreich,
die zur Zeit nicht vorliegen.
Tabelle 5.34 stellt die fu¨r die Parametrisierung des PSC–Modells verwen-
deten Daten sortiert nach der experimentell bestimmten thermodynami-
schen Eigenschaft zusammen. Die Parametrisierung basiert zusa¨tzlich zu
den von anderen Autoren fu¨r die Parametrisierung ihrer Modelle fu¨r die
Systeme (NH4)2SO4 – H2O [Clegg et al., 1995a], NaCl – H2O [Archer, 1992]
sowie HNO3 – H2O und HCl – H2O [Carslaw et al., 1995] verwendeten
Daten auf 9 615 Meßwerten aus 213 Vero¨ffentlichungen u¨ber den Zeitraum
von 1883 bis 2005. Neben 5 313 osmotischen Koeffizienten, Aktivita¨tskoef-
fizienten und Elektrodenpotentialen wurden 1 538 Werte verschiedener ka-
lorimetrischer Eigenschaften zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit
der Modellparameter verwendet. Die Parametrisierung der Dissoziation des
Hydrogensulfat–Ions beruht auf 292 Bestimmumgen des Dissoziationsgrads
bei Temperaturen zwischen 181 und 326K. Die Berechnung von Sa¨ttigungs-
konzentrationen wird durch die Verwendung von 2 472 Lo¨slichkeitsmessun-
gen gestu¨tzt.
Die Tabellen 5.35 und 5.36 enthalten die zur Berechnung der Gleichge-

























Tabelle 5.36: Parameter zur Berechnung der Gleichgewichtskonstante verschiedener Fest/Flu¨ssigphasenreaktionen (Salze) a
T◦ [K] K◦ ∆rH
◦ ∆a ∆b
[J mol−1] [J mol−1K−1] [J mol−1K−2]
NaCl(cr) 298,15 38,4372 4016,94 −342,831 0,704029 diese Arbeit
NaCl·2H2O(cr) 298,15 37,1127 b 18301,0 c,d −2021,39 6,69664 diese Arbeit
Na2SO4(cr) 298,15 0,538394 −2430,00 d −1301,11 3,19915 diese Arbeit
Na2SO4·10H2O(cr) 298,15 0,0595821 e 79450,0 d −14,8929 d,f,g
Na3H(SO4)2(cr) 298,15 0,185993 −21385,8 −351,370 diese Arbeit
NaHSO4(cr) 298,15 4,1089 −19137,3 diese Arbeit
NaHSO4·H2O(cr) 298,15 0,753343 −5757,47 7,99323 diese Arbeit
NaNH4SO4·2H2O(cr) 298,15 0,146791 23750,3 2471,61 −9,5116 diese Arbeit
NaNO3(cr) 298,15 12,1261 20350,4 −973,103 2,72068 diese Arbeit
NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) 298,15 2,57114 30036,8 −780,026 diese Arbeit
NH4Cl(cr) 298,15 17,4970 16821,6 319,213 −1,18749 diese Arbeit
NH4NO3(III)
h 305,38 15,5719 23260,0 Clegg et al. [1998b]
NH4NO3(IV)
i 298,15 12,2260 25690,0 Clegg et al. [1998b]
NH4NO3(V)
j 256,2 1,93357 30410,0 Clegg et al. [1998b]
(NH4)2SO4(cr) 298,15 1,093739 6084,0 −6,393 Clegg et al. [1995a]
(NH4)3H(SO4)2(cr) 298,15 0,15815 −3119,48 −508,688 diese Arbeit
NH4HSO4(cr) 298,15 1,96777 −14961,6 −222,996 diese Arbeit
(NH4)2SO4·2NH4NO3(cr) 298,15 84,33 58850,0 Clegg et al. [1998b]
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr) 298,15 825,348 84860,0 Clegg et al. [1998b]
a Berechnung der Gleichgewichtskonstanten u¨ber Gleichung 3.1. b Archer und Carter [2000], c Archer [1992], d Wagman et al. [1982], e Clegg et al. [1998a],
f Clegg und Brimblecombe [1995a], g Pabalan und Pitzer [1987], h rhombohedrische Form zwischen 305,38 und 357,25 K; i rhombische Form zwischen 256,2
und 305,38 K; j orthorhombische Form unterhalb von 256,2 K
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Tabelle 5.37: Modellparameter fu¨r verschiedene terna¨re wa¨ssrige Lo¨sungen
p1
a p2 p3
WNO3,SO4,H – 0,473332 –
UNO3,SO4,H 6,76969 – –
Q1,NO3,SO4,H – −0,371651 –
WHSO4,NO3,H −6,50598 – –
Q1,HSO4,NO3,H 2,60541 – –
WCl,SO4,H
b 3,0 – –
BNH4,HSO4 32,6487 −0,660106 –
W1,NH4,HSO4 −1,50189 0,00659269 –
U1,NH4,HSO4 0,431267 – –
WH,NH4,SO4 −3,23219 – –
WH,NH4,HSO4 −16,3181 0,119687 –
Q1,H,NH4,HSO4 6,36458 −0,0444511 –
WSO4,HSO4,NH4 −8,35898 0,111909 –
USO4,HSO4,NH4 12,1628 −0,236403 –
WNO3,SO4,NH4 0,549035 0,200294 –
Q1,NO3,SO4,NH4 2,58908 −0,166925 –
WH,NH4,NO3 −3,49315 0,0999678 0,000766304
UH,NH4,NO3 −0,282789 0,0949601 –
Q1,H,NH4,NO3 0,482245 −0,000690698 –
BNa,HSO4 30,1442 −0,405404 –
W1,Na,HSO4 −2,91079 −0,0317003 –
U1,Na,HSO4 −5,69007 −0,0431800 –
V1,Na,HSO4 6,23307 – –
WH,Na,SO4 20,3014 – –
UH,Na,SO4 18,9425 – –
Q1,H,Na,SO4 −12,0233 – –
WH,Na,HSO4 −7,18857 −0,0765717 –
UH,Na,HSO4 −3,93068 0,0396802 –
Q1,H,Na,HSO4 2,33868 0,109513 –
WSO4,HSO4,Na −11,2799 0,0900980 –
WH,Na,NO3 0,676372 0,0114893 –
UH,Na,NO3 −0,147105 −0,0555459 0,00228375
Fortsetzung auf der na¨chsten Seite
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p1
a p2 p3
WH,NH4,Cl −12,1476 0,516955 –
Q1,H,NH4,Cl 5,87371 −0,282849 –
WH,Na,Cl 3,65224 −0,021465 –
Q1,H,Na,Cl −1,07133 – –
WCl,SO4,NH4 1,3162 0,026288 –
Q1,Cl,SO4,NH4 −0,957827 0,0081773 –
WCl,NO3,NH4 1,06856 −0,0314794 –
UCl,NO3,NH4 1,52434 – –
Q1,Cl,NO3,NH4 −1,40903 – –
WNa,NH4,SO4 −2,10909 −0,0124888 −0,00101421
Q1,Na,NH4,SO4 1,22901 – 0,000918004
WNa,NH4,NO3 0,0516512 0,0171845 0,000730282
Q1,Na,NH4,NO3 −0,347441 −0,0277552 −0,000441390
WNa,NH4,Cl −3,53964 0,239345 −0,00882252
Q1,Na,NH4,Cl 1,70900 −0,144758 0,00517359
WNO3,SO4,Na −7,57075 −0,258111 –
UNO3,SO4,Na −1,89951 0,0864602 –
Q1,NO3,SO4,Na 4,21135 0,181504 –
WCl,NO3,Na −6,63165 0,144157 −0,000646480
Q1,Cl,NO3,Na 3,64398 −0,100356 0,000526748
a Zur Bedeutung der Parameter p1 bis p3 siehe Gleichung 2.18. Die Referenz-
temperatur T◦ fu¨r das System HNO3 – H2SO4 – H2O ist 273,15 K. Fu¨r alle anderen
Systeme ist T◦ gleich 298,15 K.
b festgesetzt
KAPITEL 6
Diskussion und Anwendung des Modells
6.1 Mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von HCl in wa¨ssriger
HCl – Na2SO4 Lo¨sung
Pierrot et al. [1997] haben Messungen des Elektrodenpotentials der Zelle
Pt; H2(g)|HCl(m1) + Na2SO4(m2)|AgCl, Ag
fu¨r Ionensta¨rken bis zu 6mol kg−1 bei Temperaturen zwischen 278,15 und
323,15K durchgefu¨hrt. Der sto¨chiometrische mittlere Aktivita¨tskoeffizient
γ±,st von HCl wird aus den Elektrodenpotentialen u¨ber die Beziehung
E = E◦ − RT
F
ln(m(H+)m(Cl−)γ±,st)
gewonnen. Da im System HCl – Na2SO4 – H2O Hydrogensulfat–Ionen ent-




+(aq) + SO2−4 (aq)
bestimmt werden (siehe Abschnitt 5.1). Der sto¨chiometrische mittlere Ak-
















































Abbildung 6.1: Sto¨chiometrischer mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von HCl in HCl
– Na2SO4 – H2O Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Ionensta¨rke I = m(HCl) +
3m(Na2SO4) bei den in den Legenden angegebenen Temperaturen. Die Symbole bzw.
Linien entsprechen den Messungen von Pierrot et al. [1997] bzw. den Berechnungen
mit dem in der vorliegenden Arbeit parametrisierten PSC–Modell.




























































Abbildung 6.2: Abweichungen zwischen modelliertem und experimentell bestimm-
tem [Pierrot et al., 1997] sto¨chiometrischen mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl
in wa¨ssrigen HCl – Na2SO4 – H2O Lo¨sungen. (a): In Abha¨ngigkeit von der Ionensta¨rke
I = m(HCl)+3m(Na2SO4) bei den in der Legende angegebenen Temperaturen. (b):
In Abha¨ngigkeit von der Temperatur fu¨r verschiedene Ionensta¨rken.

















































Abbildung 6.3: Sto¨chiometrischer mittlerer Aktivita¨tskoeffizient von HCl in HCl
– Na2SO4 – H2O Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Ionensta¨rke I = m(HCl) +
3m(Na2SO4) bei den in den Abbildungen angegebenen Temperaturen. Die Symbo-
le bzw. Linien entsprechen den Messungen von Pierrot et al. [1997] bzw. den Be-
rechnungen mit dem in ISORROPIA II verwendeten Verfahren zur Berechnung von
Aktivita¨tskoeffizienten [Fountoukis und Nenes, 2007].































































Abbildung 6.4: Abweichungen zwischen den mit dem in ISORROPIA II verwen-
deten Verfahren berechneten und experimentell bestimmten [Pierrot et al., 1997]
sto¨chiometrischen mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl in wa¨ssrigen HCl –
Na2SO4 Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Ionensta¨rke I = m(HCl)+3m(Na2SO4).
(a) Bei den in der Legende angegebenen Temperaturen. (b): Bei den in der Legende
angegebenen Temperaturen korrigiert um die jeweilige mittlere systematische Abwei-
chung zwischen Modell- und Meßwert.
196 Diskussion und Anwendung des Modells
Die Abbildungen 6.1 und 6.2 zeigen einen Vergleich zwischen den experi-
mentell bestimmten und den mit dem in der vorliegenden Arbeit parametri-
sierten PSC–Modell berechneten sto¨chiometrischen mittleren Aktivita¨tsko-
effizienten von HCl. Bei niedrigen bzw. hohen Ionensta¨rken werden die Mes-
sungen leicht unter– bzw. u¨berscha¨tzt. Eine leichte Unterscha¨tzung der ex-
perimentell bestimmten Aktivita¨tskoeffizienten tritt bei Temperaturen un-
terhalb von 298,15K auf. Insgesamt sind die Differenzen zwischen Meß–
und Modellwerten aber mit denjenigen vergleichbar, die bei der Anpassung
des PSC–Modells an aus EMK Messungen gewonnene mittlere Aktivita¨ts-
koeffizienten auftreten ko¨nnen und du¨rften somit innerhalb oder nahe der
experimentellen Unsicherheit liegen.
Ein Vergleich zwischen experimentell bestimmten und den mit dem in ISOR-
ROPIA II [Fountoukis und Nenes, 2007] verwendeten Verfahren berechneten
sto¨chiometrischen mittleren Aktivita¨tskoeffizienten von HCl zeigt systema-
tische Abweichungen mit der Temperatur, die bis zu etwa zehnfach u¨ber
denjenigen liegen, die im Vergleich mit dem PSC–Modell auftreten (siehe
Abbildungen 6.3 und 6.4). Bei einer Korrektur der Residuen um die bei der
jeweiligen Temperatur auftretende mittlere systematische Abweichung zeigt
sich eine U¨ber– bzw. Unterscha¨tzung der Messungen bei niedrigen bzw. ho-
hen Ionensta¨rken, die dem Betrag nach bis auf Ausnahmen bei 288,15 und
278,15K mit derjenigen im Vergleich zwischen Messung und PSC–Modell
vergleichbar ist. ISORROPIA II verwendet die Methoden von Kusik und
Meissner [1978] bzw. Bromley [1973] zur Berechnung von bina¨ren Akti-
vita¨tskoeffizienten bzw. Aktivita¨tskoeffizienten in einer mehrkomponenti-
gen Mischung bei 298,15K. Zur Bestimmung der Temperaturabha¨ngigkeit
von Aktivita¨tskoeffizienten wird ein einfacher empirischer Ansatz verwen-
det [Meissner und Peppas, 1972], der zumindest fu¨r wa¨ssrige HCl – Na2SO4
Mischungen keine zufriedenstellenden Ergebnisse liefert.
6.2 Dampfdruck u¨ber wa¨ssrigen Lo¨sungen
6.2.1 Dampfdruck von HCl und HNO3 u¨ber HCl – HNO3 –
H2SO4 – H2O Lo¨sungen bei tiefen Temperaturen
Heterogene chemische Reaktionen an flu¨ssigen Aerosolpartikeln wie
ClONO2(g) + HCl(aq) −→ Cl2(g) + HNO2(g) (6.1)
N2O5(g) + HCl(aq) −→ ClNO2(g) + HNO3(g) (6.2)
HOCl(g) + HCl(aq) −→ Cl2(g) + H2O(g)

















Abbildung 6.5: Effektive Henry–Konstante von HCl fu¨r wa¨ssrige HCl – HNO3 –
H2SO4 Lo¨sungen in Abha¨ngigkeit von der Temperatur. Die Symbole bzw. Linien ent-
sprechen den Messungen von Elrod et al. [1995] fu¨r Lo¨sungen der Zusammensetzung
47 Gew.% H2SO4, 3,5 Gew.% HNO3, 0,003 9 mol dm
−3 HCl (+) und 36,2 Gew.%
H2SO4, 12,5 Gew.% HNO3, 0,006 2 mol dm
−3 HCl (×) bzw. den Berechnungen mit
dem PSC–Modell.
sind fu¨r den Ozonhaushalt der Tropopausenregion und der polaren Win-
terstratospha¨re von Bedeutung. Beispielsweise tragen die Reaktionen 6.1
und 6.2 zu einer Denoxifizierung bei, die die Effektivita¨ten Ozon bildender
Prozesse gegenu¨ber entsprechenden Abbauzyklen hemmt [Hendricks, 1997].
Da Aerosolpartikel in der Tropopausenregion und der unteren Stratospha¨re
auch bei tiefen Temperaturen flu¨ssig bleiben ko¨nnen [Dye et al., 1992, Luo
et al., 1994] und der Aufnahmekoeffizient zumindest fu¨r Reaktion 6.1 stark
von der HCl– Konzentration in der Partikelphase abha¨ngt, ist es erforderlich
die Lo¨slichkeit von HCl in wa¨ssrigen Lo¨sungen des relevanten Temperatur–
und Konzentrationsbereichs mo¨glichst genau bestimmen zu ko¨nnen.
Elrod et al. [1995] haben die effektive Henry–Konstante von HCl (siehe Ab-
schnitt 5.10) fu¨r zwei verschiedene wa¨ssrige HCl – HNO3 – H2SO4 Lo¨sungen
(47Gew.% H2SO4, 3,5Gew.% HNO3, 0,003 9mol dm
−3 HCl und 36,2Gew.%
H2SO4, 12,5Gew.% HNO3, 0,006 2mol dm
−3 HCl) bei Temperaturen zwi-
schen 208 und 233K experimentell bestimmt. Die Berechnung der effek-
tiven Henry–Konstante erfordert die Umrechnung der Einheit der HCl–
Konzentration von Molarita¨t auf Molalita¨t. Die dazu erforderliche Dichte
der Lo¨sungen wird durch das mit den Massenanteilen gewichtete Mittel der
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Tabelle 6.1: HNO3– und HCl–Dampfdruck u¨ber wa¨ssrigen HCl – HNO3 – H2SO4
Lo¨sungen.
T [K] [HCl] p(HNO3)(Mess) a p(HNO3)(Mod) b p(HCl)(Mess) a p(HCl)(Mod) b
[10−3 Gew. %] [10−9 atm] [10−9 atm] [10−10 atm] [10−10 atm]
44,6Gew. % H2SO4, 4,4Gew. % HNO3
205,0 1,8 2,8 2,2 2,3 1,2
205,0 3,6 2,6 2,2 3,6 2,4
205,0 6,6 2,5 2,2 7,3 4,3
39,6Gew. % H2SO4, 7,9Gew. % HNO3
204,0 2,6 2,0 2,1 1,4 0,68
204,0 8,2 2,0 2,1 4,0 2,2
205,0 2,7 3,5 2,5 1,7 0,82
205,0 4,8 3,2 2,5 2,8 1,4
205,0 1,5 3,8 2,5 0,76 0,46
30,0Gew. % H2SO4, 16,8Gew. % HNO3
204,5 5,5 3,7 2,8 1,2 0,83
204,5 1,9 2,3 2,8 0,5 0,28
204,5 4,8 2,5 2,8 1,4 0,72
20,3Gew. % H2SO4, 25,6Gew. % HNO3
205,0 3,8 2,7 2,8 0,45 0,36
205,0 8,7 3,5 2,8 1,0 0,83
a Messungen von Hanson [1998]; b Berechnungen mit dem in der vorliegenden
Arbeit parametrisierten PSC–Modell.
Dichten von H2SO4 und HNO3 [Carslaw et al., 1995] unter Vernachla¨ssigung
des Salzsa¨ureanteils approximiert. Aus Abbildung 6.5 wird ersichtlich, daß
das in der vorliegenden Arbeit parametrisierte PSC–Modell in der Lage ist,
die Resultate von Elrod et al. sehr gut wiederzugeben.
Tabelle 6.1 liefert einen Vergleich des von Hanson [1998] bei ca. 205K ge-
messenen HNO3– und HCL–Dampfdrucks u¨ber vier verschiedenen wa¨ssrigen
HCl – HNO3 – H2SO4 Lo¨sungen mit den Resultaten des PSC–Modells. Der
modellierte HNO3–Dampfdruck liegt im Mittel 9,1% unterhalb der Meßer-
gebnisse, wa¨hrend der modellierte HCl–Dampfdruck die Resulate von Han-
son [1998] um ca. einen Faktor zwei unterscha¨tzt.
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6.2.2 NH3–Dampfdruck bei 298,15 K
Die Genauigkeit des modellierten Gleichgewichtsdampfdrucks von NH3 u¨ber
wa¨ssrigen Lo¨sungen, wird hauptsa¨chlich durch die Fa¨higkeit des Modells
beschra¨nkt den Aktivita¨tsquotienten aNH+
4
/aH+ zu bestimmen. Da die Disso-
ziation von Wasser zu H+ und OH− im Modell nicht behandelt wird, ist
diese Fa¨higkeit auf saure Lo¨sungen mit einem pH Wert unterhalb von ca.
fu¨nf beschra¨nkt, in denen die Dissoziation von H2O unterdru¨ckt ist. Maeda
et al. [1993] bzw. Maeda und Kato [1995] haben die Dissoziationskonstante
pK∗a von NH
+
4 in wa¨ssrigem NH4Cl bzw. NH4NO3 bei 298,15K zusammen
mit dem Aktivita¨tskoeffizienten von NH3(aq) in derartigen Lo¨sungen ex-
perimentell bestimmt. Das hier vorgestellte PSC–Modell ist in der Lage
den aus diesen Daten berechneten Aktivita¨tsquotienten aNH+
4
/aH+ mit zu-
friedenstellender Genauigkeit zu reproduzieren (siehe Abschnitt 5.13 bzw.
5.16). Maeda und Iwata [1997] haben die Dissoziationskonstante von NH+4
und den Aktivita¨tskoeffizienten von NH3(aq) im System (NH4)2SO4 – H2O
bei 298,15K untersucht. In dieser Mischung, in dem die Dissoziation des
Hydrogensulfat–Ions beru¨cksichtigt werden muß, ist die Dissoziationskon-






gegeben, wobei mT (H
+) den in Form des Hydrogensulfat–Ions vorliegen-
den Anteil des Wasserstoffions einschließt (mT (H
+) = m(H+)+m(HSO−4 )).
Durch algebraische Umformung von Gleichung 6.3 la¨ßt sich die Beziehung














zwischen K∗a(I) und den Aktivita¨tskoeffizienten der Komponenten ableiten.
Dabei sind Ka bzw. KHSO−4 die Gleichgewichtskonstanten der Reaktionen
NH+4 (aq) 
 H




+(aq) + SO2−4 (aq), fu¨r
die Maeda und Iwata [1997] folgend die Werte pKa = 9,245 [Bates und
Pinching, 1949] bzw. pKHSO−4 = 1,979 [Clegg et al., 1994b] bei 298,15K
verwendet werden. Abbildung 6.6 zeigt die von Maeda und Iwata [1997] ex-
perimentell bestimmten Werte von pK∗a(I) im Vergleich mit den Resultaten
des in der vorliegenden Arbeit parametrisierten Modells, die durch Anwen-
dung von Gleichung 6.4 berechnet wurden. Trotz einer leichten Unter– bzw.
U¨berscha¨tzung der Messungen fu¨r Ionensta¨rken unterhalb bzw. oberhalb
von ca. 2,5mol kg−1 durch das Modell fa¨llt der Vergleich zufriedenstellend
aus.














Abbildung 6.6: Negativer Logarithmus der Dissoziationskonstante von NH3(aq) in
wa¨ssrigem (NH4)2SO4 bei 298,15 K in Abha¨ngigkeit von der Ionensta¨rke. Die Symbole
bzw. Linien entsprechen den experimentell bestimmten [Maeda und Iwata, 1997] bzw.
mit dem hier vorgestellten PSC–Modell berechneten Werten von pK ∗a(I).
6.2.3 Dampfdruck von H2SO4 u¨ber wa¨ssrigen H2SO4 –
(NH4)2SO4 Lo¨sungen bei 303,15 K
Die Fa¨higkeit des vorgestellten PSC–Modells zur Berechnung des H2SO4–
Dampfdrucks u¨ber wa¨ssrigen H2SO4 – (NH4)2SO4 Lo¨sungen wird durch
einen Vergleich mit den Messungen von Marti et al. [1997] fu¨r verschiedene
Konzentrationsverha¨ltnisse [NH
+
4 ]/[SO2−4 ] und relative Luftfeuchtigkeiten bei
303,15K u¨berpru¨ft. Die Gleichgewichtskonstante der Reaktion
H2SO4(g) 
 2H
+(aq) + SO2−4 (aq) (6.5)
wird zu diesem Zweck Wexler und Clegg [2002] folgend bestimmt (siehe
Tabelle 3.1). Das Modell liefert Resultate, die unter Beru¨cksichtigung des
Meßfehlers mit den Messungen von Marti et al. vergleichbar sind. Da die
Modellergebnisse stark denjenigen von Clegg et al. [1998b] a¨hneln, wird zur
weiteren Diskussion auf diese Arbeit verwiesen.
6.3 Festko¨rperlo¨slichkeiten
Im folgenden wird das PSC–Modell auf Festko¨rperlo¨slichkeiten in den quar-
tena¨ren Systemen H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O, Na
+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4






4 – H2O angewandt.
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6.3.1 H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O
Der obere Teil der Abbildungen 6.7 bis 6.10 zeigt die Konzentrationsverha¨lt-
nisse bei gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper im
System H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O bei den Temperaturen 263,15,
273,15, 298,15 und 313,15K. Die Modellergebnisse bei 298,15K sind mit
den Messungen [Silcock, 1979], mit Ausnahme der gleichzeitigen Sa¨ttigung
bezu¨glich Na2SO4(cr) und Na2SO4·10H2O(cr), vergleichbar. Clegg et al.
[1998a] kommen zu einem a¨hnlichen Ergebnis und vermuten, daß diese Mes-
sungen mo¨glicherweise fehlerhaft sind, da ihr Modell Lo¨slichkeiten in den
Systemen H2SO4 – Na2SO4 – H2O und NaCl – Na2SO4 – H2O korrekt be-
rechnet. Dies ist auch in der vorliegenden Arbeit der Fall (siehe Abschnitt
5.14 und 5.24). Messungen der Festko¨rperlo¨slichkeiten bei von 298,15K ab-
weichenden Temperaturen liegen anscheinend bisher nicht vor.
Im unteren Teil der Abbildungen 6.7 bis 6.10 ist die Wasseraktivita¨t
bezu¨glich der auftretenden Festko¨rper gesa¨ttigter Lo¨sungen dargestellt.
Kristallines Natriumchlorid, das bei den ho¨heren Temperaturen u¨ber den
gro¨ßten Mischungsbereich prima¨r ausfa¨llt, wird bei tieferen Temperaturen
von Na2SO4·10H2O(cr) abgelo¨st. Die Phasendiagramme fu¨r 263,15 und
273,15K weisen die Besonderheit auf, daß innerhalb eines bestimmten Kon-
zentrationsbereichs bei zwei unterschiedlichen Wasseraktivita¨ten Sa¨ttigung
bezu¨glich Natriumsulfatdekahydrat auftritt.
6.3.2 Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 – H2O
Die Abbildungen 6.11 bis 6.14 zeigen die Konzentrationsverha¨ltnisse bei
gleichzeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper sowie die
Wasseraktivita¨t gesa¨ttigter Lo¨sungen im System Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4
– H2O bei den Temperaturen 273,15, 298,15, 313,15 und 333,15K. Mit Aus-
nahme der gleichzeitigen Sa¨ttigung bezu¨glich NaCl(cr) und Na2SO4(cr) so-
wie NaCl(cr) und NH4Cl(cr), die mit zunehmender Temperatur sta¨rker von
den gemessenen Werten abweicht, ist die U¨bereinstimmung zwischen model-
lierten und experimentell bestimmten Mischungsverha¨ltnissen bei gleichzei-
tiger Sa¨ttigung bezu¨glich mehrerer Festko¨rper sehr gut. Die Abweichungen
sind mo¨glicherweise auf Probleme des Modells zuru¨ckzufu¨hren die gleichzei-
tige Sa¨ttigung bezu¨glich kristallinem Natriumchlorid und Ammoniumchlo-
rid bei Temperaturen oberhalb von ca. 320K zu bestimmen.
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Wexler und Clegg [2002] haben bereits die Bedeutung der Ammonium-
sulfat/Ammoniumnitrat Doppelsalze Na2SO4·2NaNO3(cr) und Na2SO4·-
3NaNO3(cr) bei 270, 290 und 310K sowie der Natriumsulfat Doppelsalze
NaNH4SO4·2H2O(cr) und NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) bei 298,15K untersucht.
Demnach u¨berscha¨tzen Modelle des inorganischen Aerosols die Partikel-
masse, wenn Doppelsalze nicht beru¨cksichtigt werden. Diese U¨berscha¨tzung
ist darauf zuru¨ckzufu¨hren, daß Doppelsalze bei ho¨heren relativen Luft-
feuchtigkeiten kristallisieren. Dieses Verhalten wird qualitativ aus den
Abbildungen 6.11 bis 6.14 fu¨r das System Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 – H2O
und den Abbildungen 6.15 bis 6.17 fu¨r das System Na+ – NH+4 – NO
−
3 –
SO2−4 – H2O ersichtlich. Weiterhin hat die Vernachla¨ssigung der Bildung
der Ammoniumsulfat/Ammoniumnitrat Doppelsalze Auswirkungen auf die
Partitionierung von NH3 und HNO3 zwischen Gas– und Partikelphase:
Das Dampfdruckprodukt pNH3 · pHNO3 wird u¨berscha¨tzt und somit der
Anteil des Ammoniumnitrats in der Partikelphase unterscha¨tzt. Da das
Dampfdruckprodukt der Reaktion NH4NO3(cr) 
 NH3(g) + HNO3(g)
stark mit der Temperatur abnimmt [Mozurkewich, 1993], wirkt sich diese
Unterscha¨tzung bei niedrigen Temperaturen sta¨rker auf die Partikelmasse
aus. Die Vernachla¨ssigung der Natriumsulfat Doppelsalze du¨rfte sich nur
unwesentlich auf die Partitionierung zwischen Gas– und Partikelphase
auswirken, da ihre Hauptbestandteile Na und SO4 nicht flu¨chtig sind.
Die Bedeutung der Natriumsulfat Doppelsalze u¨bersteigt diejenige der Am-
moniumsulfat/Ammoniumnitrat Doppelsalze, da sie erstens einen deutlich
gro¨ßeren Bereich der mo¨glichen Konzentrationsverha¨ltnisse abdecken und
zweitens u¨ber gro¨ßere Intervalle der relativen Luftfeuchtigkeit auftreten.
Ausgehend von ca. 298K nimmt der von den Natriumsulfat Doppelsalzen
u¨berdeckte Konzentrationsbereich hin zu ho¨heren bzw. niedrigeren Tem-
peraturen ab und Natriumsulfat bzw. Natriumsulfatdekahydrat gewinnen
zunehmend an Bedeutung.
6.3.4 Gibb’sche Bildungsenergien und –Enthalpien
Die Anwendung des in der vorliegenden Arbeit parametrisierten PSC–
Modells hat die Bestimmung der Bildungsenthalpien der Salze NaNH4SO4·-
2H2O(cr) und NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) ermo¨glicht. In Tabelle 6.2 sind
Gibb’sche Bildungsenergien und –Enthalpien aller im Modell behandelten
Salze bei 298,15K im Vergleich mit den Angaben in Wagman et al. [1982]





























Abbildung 6.7: Reziprokes Salzdiagramm des Systems H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O
bei 263,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨ttigung
bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in der Ab-
bildung angegeben. Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4·10H2O(cr) À, NaCl(cr) Ã,
NaHSO4·H2O(cr) Ä oder NaCl·2H2O(cr) Æ gesa¨ttigter Lo¨sungen. Unterhalb der Wasserak-
tivita¨t von ca. 0,09 tritt bei Mischungsverha¨ltnissen m(H2SO4)/(m(H2SO4) + m(HCl)) unterhalb
von ca. 0,85 und m(H2SO4)/(m(H2SO4) + m(Na2SO4)) Mischungsverha¨ltnissen oberhalb von etwa
0,9996 Sa¨ttigung bezu¨glich NaHSO4(cr) auf (nicht dargestellt).































Abbildung 6.8: Reziprokes Salzdiagramm des Systems H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O
bei 273,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨ttigung
bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in der Abbil-
dung angegeben. Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4·10H2O(cr) À, Na3H(SO4)2(cr)


































Abbildung 6.9: Reziprokes Salzdiagramm des Systems H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 –
H2O bei 298,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨tti-
gung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist
in der Abbildung angegeben. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] aufgefu¨hr-
ten experimentell bestimmten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) ( ·4), Na2SO4(cr) (©),
Na3H(SO4)2(cr) (+), NaCl(cr) (), NaHSO4·H2O(cr) () und NaHSO4(cr) (N). Un-
ten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4·10H2O(cr) (À), Na2SO4(cr) Á, Na3H(SO4)2(cr) Â,
NaCl(cr) Ã, NaHSO4·H2O(cr) Ä oder NaHSO4(cr) Å gesa¨ttigter Lo¨sungen.































Abbildung 6.10: Reziprokes Salzdiagramm des Systems H+ – Na+ – Cl− – SO2−4 – H2O
bei 313,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨ttigung
bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in der
Abbildung angegeben. Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4(cr) Á, Na3H(SO4)2(cr) Â,

































Abbildung 6.11: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 –
H2O bei 273,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨tti-
gung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in
der Abbildung angegeben. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellierten expe-
rimentell bestimmten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) ( ·4), NaNH4SO4·2H2O(cr) (),
(NH4)2SO4(cr) (N), NH4Cl(cr) () und NaCl(cr) (). Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich
Na2SO4·10H2O(cr) À (Wasseraktivita¨ten kleiner als 0,55 sind auf den Wert 0,55 gesetzt),
NaNH4SO4·2H2O(cr) Á, (NH4)2SO4(cr) Ã, NH4Cl(cr) Ä oder NaCl(cr) Å gesa¨ttigter Lo¨sun-
gen.




































Abbildung 6.12: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4
– H2O bei 298,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger
Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper
ist in der Abbildung angegeben. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellier-
ten experimentell bestimmten Lo¨slichkeiten von Na2SO4·10H2O(cr) ( ·4), Na2SO4(cr) (•),
NaNH4SO4·2H2O(cr) (), (NH4)2SO4(cr) (N), NH4Cl(cr) () und NaCl(cr) (). Unten:
Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4·10H2O(cr) À, NaNH4SO4·2H2O(cr) Á, Na2SO4(cr) Â,


































Abbildung 6.13: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 – H2O
bei 313,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨ttigung
bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in der Abbil-
dung angegeben. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellierten experimentell be-
stimmten Lo¨slichkeiten von Na2SO4(cr) (•), NaNH4SO4·2H2O(cr) (), (NH4)2SO4(cr) (N),
NH4Cl(cr) () und NaCl(cr) (). Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich NaNH4SO4·2H2O(cr) Á,
Na2SO4(cr) Â, (NH4)2SO4(cr) Ã, NH4Cl(cr) Ä oder NaCl(cr) Å gesa¨ttigter Lo¨sungen.
































Abbildung 6.14: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – Cl
− – SO2−4 –
H2O bei 333,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleichzeitiger Sa¨tti-
gung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Die Zusammensetzung der Festko¨rper ist in
der Abbildung angegeben. Die Symbole entsprechen den in Silcock [1979] tabellierten ex-
perimentell bestimmten Lo¨slichkeiten von Na2SO4(cr) (•), (NH4)2SO4(cr) (N), NH4Cl(cr)
() und NaCl(cr) (). Unten: Wasseraktivita¨t bezu¨glich Na2SO4(cr) Â, (NH4)2SO4(cr) Ã,






































Abbildung 6.15: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – NO
−
3 –
SO2−4 – H2O bei 273,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleich-
zeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Unten: Wasseraktivita¨t der
gesa¨ttigten Lo¨sungen. Festko¨rper: À (NH4)2SO4(cr), Á (NH4)2SO4·2NH4NO3(cr), Â
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr), Ã NH4NO3(cr), Ä NaNH4SO4·2H2O(cr), Å Na2SO4·10H2O(cr),
È NaNO3(cr).








































Abbildung 6.16: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – NO
−
3 –
SO2−4 – H2O bei 298,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleich-
zeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Unten: Wasseraktivita¨t der
gesa¨ttigten Lo¨sungen. Festko¨rper: À (NH4)2SO4(cr), Á (NH4)2SO4·2NH4NO3(cr), Â
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr), Ã NH4NO3(cr), Ä NaNH4SO4·2H2O(cr), Å Na2SO4·10H2O(cr),










































Abbildung 6.17: Reziprokes Salzdiagramm des Systems Na+ – NH+4 – NO
−
3 –
SO2−4 – H2O bei 313,15K. Oben: Relative Zusammensetzung der Lo¨sungen bei gleich-
zeitiger Sa¨ttigung bezu¨glich zweier oder dreier Festko¨rper. Unten: Wasseraktivita¨t der
gesa¨ttigten Lo¨sungen. Festko¨rper: À (NH4)2SO4(cr), Á (NH4)2SO4·2NH4NO3(cr), Â

























Tabelle 6.2: Gibbs’sche Bildungsenergien und –Enthalpien verschiedener Salze bei 298,15 K.
∆fG
◦ [kJ mol−1] ∆fH
◦ [kJ mol−1]
Wagman et al. [1982] Clegg et al. diese Arbeit Wagman et al. [1982] Clegg et al. diese Arbeit
NaCl(cr) −384,138 −384,097 a −384,078 −411,153 −411,296
NaCl·2H2O(cr) −858,75 b −858,43 −997,24 b b
Na2SO4(cr) −1270,16 −1270,10 a −1269,87 −1387,08 c
Na2SO4·10H2O(cr) −3645,85 −3646,62 a a −4327,26 c
Na3H(SO4)2(cr) −2278,92 a −2278,94 −2517,5
NaHSO4(cr) −992,8 −1002,97 a −1002,93 −1125,5 −1130,3
NaHSO4·H2O(cr) −1231,6 −1244,1 a −1244,3 −1421,7 −1429,5
NaNH4SO4·2H2O(cr) −1569,7 a −1564,8 −1877
NaNO3(cr) −367,0 −367,00 a −366,97 −467,85 −467,83
NaNO3·Na2SO4·H2O(cr) −1876,6 a −1876,3 −2153
NH4Cl(cr) −202,87 −203,46 a −203,44 −314,43 −316,49
NH4NO3(IV)
d −183,87 −184,35 e e −365,56 −365,56 e e
(NH4)2SO4(cr) −901,67 −902,9 e e −1180,85 −1180,4 e e
(NH4)3H(SO4)2(cr) −1791,46 e −1731,56 −2210 e −2213,0
NH4HSO4(cr) −852,12 e −822,16 −1027 e −1026,8
(NH4)2SO4·2NH4NO3(cr) −1273,28 e e −1913 e e
(NH4)2SO4·3NH4NO3(cr) −1458,18 e e −2279 e e
Werte von ∆fG
◦ bzw. ∆f H
















i aus den in Wagman et al. [1982] tabellierten Gibbs’schen Bildungsenergien und –Enthalpien der Ionen bestimmt. Dabei ist K◦
bzw. ∆rH
◦ die Gleichgewichtskonstante bzw. Reaktionsenthalpie der die Lo¨sung eines Salzes beschreibenden Reaktion bei 298,15K. Die erste
bzw. zweite Summe auf der rechten Seite der obigen Beziehungen la¨uft u¨ber die Reaktionsprodukte bzw. Reaktanten. a Clegg et al. [1998a];
b Archer [1992]; c Wagman et al. [1982]; d rhombische Form zwischen 256,2 und 305,38K; e Clegg et al. [1998b].
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stimmen die Werte aus den verschiedenen Quellen sehr gut u¨berein. Gro¨ßere
Differenzen bestehen bei NaHSO4(cr) und NaHSO4·H2O(cr) zwischen den
in Wagman et al. [1982] angegebenen Werten und den Resultaten von Clegg
et al. [1998a] bzw. der vorliegenden Arbeit, sowie zwischen den Resultaten
der vorliegenden Arbeit und denjenigen von Clegg et al. [1998b] fu¨r die
Gibb’schen Bildungsenergien von (NH4)3H(SO4)2(cr) und NH4HSO4(cr).
KAPITEL 7
Zusammenfassung und Ausblick
Atmospha¨rische Aerosolpartikel spielen eine bedeutende Rolle in verschie-
denen Fragestellungen der Luftreinhaltung, wie z.B. ihrer Wirkung auf das
Klima durch den direkten und indirekten Effekt oder ihrer Auswirkungen
auf die menschliche Gesundheit. Einen wesentlichen Bestandteil der Mas-
se atmospha¨rischer Aerosolpartikel bilden anorganische Komponenten wie
Sulfat, Ammonium und Nitrat, die in der maritimen planetaren Grenz-
schicht durch Natrium und Chlorid erga¨nzt werden. Die Wirkung eines Ae-
rosols ist vom Phasenzustand der Partikel, ihrem Wassergehalt und der
Partitionierung flu¨chtiger Komponenten zwischen Gas– und Partikelphase
abha¨ngig. Zur Bestimmung dieser Eigenschaften sind Modelle erforderlich,
die den Zustand eines Aerosols mo¨glichst genau u¨ber einen großen Tem-
peraturbereich bestimmen ko¨nnen. Das in dieser Arbeit vorgestellte ther-
modynamische Modell ermo¨glicht die Berechnung von Aktivita¨tskoeffizien-
ten in H+ – NH+4 – Na
+ – NO−3 – SO
2−
4 – Cl
− – H2O Mischungen im
Temperaturbereich von / 263,15 bis zu 328K fu¨r einen Konzentrations-
bereich, der sich bis zur Sa¨ttigung bezu¨glich der auftretenden Festko¨rper




4 – H2O (System
I) und H+ – NO−3 – SO
2−
4 – Cl
− – H2O (System II) erweitert sich der
Gu¨ltigkeitsbereich auf Temperaturen bis unterhalb 200K und fu¨r System I
auf Konzentrationen, die stark u¨bersa¨ttigten Lo¨sungen entsprechen. Aller-
dings sind mit dem hier vorgestellten PSC–Modell berechnete Aktivita¨ten
fu¨r u¨bersa¨ttigte Lo¨sungen bei stark von 298,15K abweichenden Temperatu-
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ren mit Unsicherheiten behaftet, da die verfu¨gbaren Messungen thermody-
namischer Eigenschaften derartiger Lo¨sungen gro¨ßtenteils auf 298,15K be-
schra¨nkt sind. Die Fa¨higkeiten des Modells beinhalten die Berechnung der
Lo¨slichkeiten von 26 Festko¨rpern (siehe Tabelle 5.35 und 5.36), einschließlich
der komplexen Salze NaNH4SO4·2H2O(cr) und NaNO3·Na2SO4·H2O(cr),
deren Bildungsenthalpien bisher scheinbar nicht experimentell bestimmt
wurden, und des Gleichgewichtsdampfdrucks von H2O, HNO3, HCl und
NH3. Die bezu¨glich des Gleichgewichtsdampfdrucks von NH3 u¨ber wa¨ssrigen
Lo¨sungen zur Verfu¨gung stehenden Meßdaten konnten reproduziert werden,
und somit kann angenommen werden, daß sich das Modell zur Berechnung
von pNH3 mit hinreichender Genauigkeit eignet.
Daß die Bestimmung der Aktivita¨ten des Gesamtsystems und der Lo¨slich-
keiten der Hydrate von H2SO4, HNO3 und HCl im Gesamtsystem bei Tem-
peraturen unterhalb von ca. 263K nicht zuverla¨ssig mo¨glich ist, ist auf die
niedrige Gefrierpunktserniedrigung im System Na2SO4 – H2O und das Feh-
len experimentell bestimmter thermodynamischer Eigenschaften bei Tem-
peraturen unterhalb des Gefrierpunkts in diesem System zuru¨ckzufu¨hren.
Mit Ausnahme des Systems H2SO4 – Na2SO4 – H2O ist allerdings in allen
terna¨ren Teilsystemen mit dem hier parametrisierten PSC–Modell die Be-
rechnung des kryohydratischen Punkts mit zufriedenstellender Genauigkeit
mo¨glich.
Zur Parametrisierung des Modells wurden Labormessungen des Dampf-
drucks, isopiestische und EDG Messungen, EMK Messungen, Messungen
des Dissoziationsgrads des Hydrogensulfat–Ions, der Dissoziationskonstan-
te von NH3, sowie experimentell bestimmte kalorimetrische Eigenschaften
wa¨ssriger Lo¨sungen wie Verdu¨nnungs–, Lo¨sungs– oder Mischungsenthalpie
und Wa¨rmekapazita¨t verwendet. Die Parametrisierung des Modells fu¨r die
Systeme I bzw. II ist an die Arbeiten von Clegg et al. [1998b] bzw. Carslaw
et al. [1995] angelehnt. Modellparameter fu¨r die Systeme (NH4)2SO4 – H2O
bzw. HNO3 – H2O und HCl – H2O wurden den Arbeiten von Clegg et al.
[1995a] bzw. Carslaw et al. [1995] entnommen. Im Vergleich zur Beschrei-
bung des Systems H2SO4 – H2O durch Clegg und Brimblecombe [1995a]
konnte die Wiedergabe des Dissoziationsgrads von HSO−4 mit der hier ent-
wickelten Parametrisierung u¨ber weite Konzentrations– und Temperatur-
bereiche deutlich verbessert werden. Im Gegensatz zu Clegg et al. [1998b],
worin zwei verschiedene Versionen des PSC–Modells zur Beschreibung von
System I herangezogen wurden, beruht die Parametrisierung des Modells
fu¨r das Gesamtsystem, einschließlich System I, in der vorliegenden Arbeit
durchga¨ngig auf dem in Clegg et al. [1992] und Clegg et al. [1994a; 1995b]
vero¨ffentlichten Gleichungssatz des PSC–Modells.
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Eine zuku¨nftige Verwendung des in der vorliegenden Arbeit vorgestellten
PSC–Modells in atmospha¨rischen Chemie–Transport–Modellen erfordert
seine Kombination mit einem effizienten Verfahren zur Bestimmung der
Zusammensetzung des Modellaerosols. Eine mo¨gliche Vorgehensweise ist die
Bestimmung der Zusammensetzung durch Minimierung der freien Gibbs–
Energie des modellierten Systems [Ansari und Pandis, 1999, Wexler und
Clegg, 2002, Topping et al., 2005, Amundson et al., 2006] in Verbindung mit
einer nachfolgenden effizienten Parametrisierung des Resultats der Minimie-
rung. Die Mo¨glichkeiten dieser Vorgehensweise wurden bereits durch ihre
Anwendung auf ein einfaches, aber rechenzeitaufwendiges Modell flu¨ssiger
Aerosolpartikel untersucht. Dieses Modell beruht auf dem in der vorliegen-
den Arbeit parametrisierten PSC–Modell fu¨r System I und beschreibt die
Partitionierung von Ammoniak und Salpetersa¨ure zwischen Gas– und Par-
tikelphase sowie die Dissoziation des Hydrogensulfats in der Partikelphase.
Die auftretenden Gleichgewichtsreaktionen werden numerisch mit der in
Jacobson [1999] beschriebenen Methode gelo¨st. Das Modell vermeidet
durch explizite Behandlung des Massentransports von Wasserdampf auf
die Partikeloberfla¨che [Jacobson, 1997] die Verwendung einer empirischen
Beziehung zur Bestimmung des Wassergehalts der Partikel. Eine effizi-
ente Parametrisierung dieses Modells mit Hilfe einer HDMR [Nieradzik,
2005] wird bereits mit Erfolg im regionalen Chemie–Transport–Modell des
EURAD Modellsystems [Memmesheimer et al., 2004] eingesetzt.
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